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PRÉFACE  DE  L’AUTEUR 


Ce  livre  est  le  résumé  des  leçons  professées  pendant  dix-huit  ans  à 

f 

l’Ecole  de  médecine  et  de  pharmacie  de  Clermont. 

Les  élèves,  quelques  amis  trop  indulgents  nous  ont  témoigné  le  désir 
de  les  voir  imprimer,  trouvant  qu’une  grande  partie  de  notre  cours 
était  éparse  dans  divers  ouvrages  peu  à la  portée  des  étudiants  ou 
conçus  dans  un  esprit  différent  ; cette  dernière  raison  nous  a vivement 
frappé  : depuis  longtemps,  nous  entendons  dire  par  des  personnnes, 
que  nous  jugeons  du  reste  incompétentes  sur  la  question  parce  qu’elles 
n’ont  aucune  attache  directe  avec  la  médecine  ou  la  pharmacie,  que  les 
cours  de  chimie  et  des  autres  sciences  dites  accessoires,  devraient  être 
professés  à nos  étudiants  dans  les  Facultés  des  sciences  ; à nos  établis- 
sements d’enseignement  médical,  on  laisserait  encore  un  cours  de  chi- 
mie biologique  et  probablement  un  cours  de  pharmacie  : assurément 
celle  manière  de  faire  augmenterait  considérablement  le  nombre  des 
élèves  des  établissements  précités  ; mais,  malgré  la  valeur  de  cet  argu- 
ment, nous  ne  saurions  partager  cette  manière  de  voir  ; nous  sommes 
Convaincu  que  pour  enseigner  la  chimie  médicale,  il  faut  être  médecin 
ou  pharmacien  et  mieux  encore  les  deux  : nous  pensons  qu’un  coup 
d’œil  jeté  sur  notre  ouvrage  justifiera  celte  opinion:  les  développements 
donnés  pour  l’essai  des  médicaments,  leurs  usages  médicaux,  la  toxico- 
logie, occupent  la  partie  la  plus  importante  de  ce  livre. 


Plan  de  l’ouvrage.  — Nous  avons  apporté  de  nombreux  changements 
à l’ordre  habituellement  adopté  pour  ces  sortes  d’ouvrages  : en  leur 
lieu  et  place  nous  les  avons  justifiés. 
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On  décrit  habituellement  l’appareil  employé  à la  préparation  d’un 
corps  quand  on  s’occupe  de  cette  préparation  ; le  môme  appareil  pou- 
vant servir  à plusieurs  usages  est  ainsi  décrit  plusieurs  fois  ; il  nous  a 
semblé  plus  simple  de  nous  occuper,  dès  le  commencement  de  l’ouvrage, 
de  la  description  des  appareils,  et  de  n’y  plus  revenir. 

Il  existe  des  cours  et  des  traités  spéciaux  d’analyse,  de  minéralogie, 
de  toxicologie,  de  manipulations,  etc.  : au  point  de  vue  médical,  toutes 
ces  parties  de  l’enseignement  ne  sont  pour  nous  que  des  branches  de 
la  chimie  ; n’était-il  pas  bon  qu’un  même  ouvrage  les  groupât  toutes, 
pour  montrer  le  lien  qui  réunit  ces  diverses  unités  et  permît  ainsi  de  se 
faire  facilement  une  idée  nette,  précise,  de  cette  vaste  et  utile  science? 

En  agissant  ainsi,  on  risquait  de  produire  un  ouvrage  compendieux, 
complexe,  embrouillé,  ayant  en  un  mot  les  qualités  opposées  à celle 
que  nous  recherchons  le  plus  : la  netteté  et  la  concision  ; nous  espé- 
rons avoir  résolu  ce  difficile  problème  au  moyen  d’un  dispositif  assez 
peu  usité. 

Après  avoir  terminé  l’étude  des  généralités  nous  avons  abordé  celle 
des  corps  simples  et  nous  avons  alors  scrupuleusement  suivi  le  même 
ordre,  le  même  itinéraire  dont  les  principales  étapes  sont  : 

r 

Etat  naturel.  — Préparation.  — Propriétés  physiques  et  chimiques. 
— Caractères.  — Dosage.  — Altérations  et  falsifications.  — Essai.  — 
Usages  médicaux  (Formes  pharmaceutiques.  Doses.  Absorption.  Loca- 
lisation. Elimination).  — Toxicologie. 

L’ouvrage  est  lui-même  divisé  en  deux  parties  distinctes  ; en  tète  de 
la  page,  en  gros  texte,  la  partie  théorique  concise  et  nette  autant  que 
nous  l’avons  pu  ; à la  partie  inférieure  de  la  même  page,  en  texte  moins 
gros,  la  partie  pratique,  aussi  minutieusement  détaillée  que  possible  ; 
nous  prenons  l’étudiant  et  nous  lui  disons  : « Voici  ce  qu’il  vous  faut, 
d’abord  en  matériel,  puis  en  réactifs  : opérez  de  telle  manière  ; arrêtez- 
vous  ici,  calculez  de  telle  façon,  etc.  » 

Pour  être  plus  net  encore,  nous  avons  eu  soin,  tant  dans  la  partie 
théorique  que  dans  la  partie  pratique,  d’espacer  davantage  le  texte  pour 
les  sujets  les  plus  importants.  La  minéralogie,  peu  importante  pour  le 
médecin,  guère  plus  pour  le  pharmacien,  fait  l’objet  d’une  partie  spé- 
ciale du  deuxième  examen  de  ce  dernier  ; pour  cette  raison  nous  avons 
cru  devoir  la  faire  imprimer  en  texte  gros  et  espacé. 
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Nous  espérons  que  le  plan  adopté  permettra  de  se  servir  de  ce  livre 
comme  d’un  ouvrage  de  fond  dans  lequel  on  trouvera  tous  les  rensei- 
gnements utiles  au  point  de  vue  professionnel  : grâce  à la  division  en 
deux  parties  et  au  double  interlignage,  une  lecture  rapide  sera  facile  et 
permettra  à la  veille  d’un  examen  de  revoir  en  peu  de  temps  les 
matières  nécessaires  : si  nos  espérances  se  réalisent,  nous  aurons  été 
utile  ; c’est  notre  but. 


R.  IIUGUET. 


Clermont,  le  1er  août  1893. 
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PRÉLIMINAIRES 


En  jetant  les  yeux  sur  tout  ce  qui  nous  environne,  nous  sommes  frappés 
par  la  vue  d’une  multitude  d’objets  d’une  diversité  infinie  : tous  ces  objets, 
quels  qu’ils  soient,  ont  reçu  le  nom  générique  de  corps. 

Ce  qui  constitue  les  corps  s’appelle  matière  ou  substance.  D’une  manière 
générale,  on  peut  dire  que  la  matière  est  ce  qui  tombe  sous  nos  sens. 

Les  corps  ne  sont  point  formés  d’une  substance  partout  continue  à elle- 
même.  Comme  le  démontrent  leur  porosité,  leur  faculté  d’augmenter  ou  de 
diminuer  de  volume  sous  certaines  influences,  et  même  de  changer  d’état,  ils 
sont  constitués  par  une  agrégation  de  petites  masses,  nommées  molécules , 
placées  à une  petite  distance  les  unes  des  autres  et  maintenues  en  équilibre 
par  le  jeu  des  attractions  et  des  répulsions  qui  s’exercent  entre  elles. 

Ces  molécules  ne  sont  point  la  dernière  limite  à laquelle  on  puisse  parve- 
nir dans  la  division  de  la  matière  : en  faisant  agir  certaines  forces,  on  peut, 
dans  la  plupart  des  cas,  les  diviser  elles-mêmes  en  masses  plus  petites  por- 
tant le  nom  d’atomes,  qui  veut  dire  insécable. 

Dans  certains  corps,  les  molécules  ne  sont  pas  susceptibles  de  se  diviser 
en  atomes;  on  dit  alors  que  ces  corps  ont  une  molécule  et  un  atome  qui  se 
confondent. 

Suivant  l’intensité  des  forces  qui  attirent  ou  repoussent  entre  elles  les 
molécules,  les  corps  se  présentent  sous  trois  états  différents. 

1.  L 'état solide.  — Cet  état  est  caractérisé  par  une  adhérence  entre  les 
molécules,  telle  qu’on  ne  peut  les  séparer  que  par  un  effort  plus  ou  moins 
considérable. 

2.  L’état  liquide.  — Le  caractère  distinctif  des  liquides  est  une  adhérence 
si  faible  entre  les  molécules,  qu’elles  peuvent  glisser  les  unes  sur  les  autres 
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avec  une  extrême  facilité  ; d’où  il  résulte  que  ces  corps  n’affectent  aucune 
forme  particulière  et  prennent  toujours  celle  des  vases  qui  les  contiennent. 

3.  L'état  gazeux.  — Dans  les  gaz,  la  mobilité  des  molécules  est  encore 
plus  grande  que  dans  les  liquides  : non  seulement  il  n’y  a pas  attraction 
entre  les  molécules,  mais  il  y a même  répulsion,  de  sorte  que  les  gaz  ont 
tendance  à prendre  sans  cesse  un  volume  plus  grand  ; cette  propriété  est  dési- 
gnée sous  le  nom  d'expansibilité. 

D’après  W.  Crookes,  il  faudrait  admettre  un  quatrième  état  de  la  matière 
désigné  sous  le  nom  d'état  radiant;  cet  état  serait  caractérisé  par  un  écarte- 
ment des  molécules  tel  que  celles-ci  ont  une  trajectoire  rectiligne  et  ne  se 
choquent  que  très  rarement,  tandis  que  dans  les  gaz  ordinaires,  les  molécules 
se  choquent  continuellement  les  unes  contre  les  autres  et  par  suite  elles 
changent  à chaque  instant  de  direction. 

L’ensemble  de  tous  les  corps  qui  existent  a reçu  le  nom  de  Nature  et  l’étude 
de  la  nature  s’appelle  philosophie  naturelle. 

Dans  la  philosophie  naturelle,  on  doit  faire  deux  grandes  divisions. 

Certaines  sciences  étudient  les  corps  vivants,  surtout  en  tant  que  vivants, 
c’est-à-dire  y recherchent  les  lois  de  la  vie,  en  laissant  de  côté  les  propriétés 
qu’ils  ont  de  communes  avec  les  corps  bruts  ; lorsqu’elles  s’occupent  des 
corps  bruts,  elles  n’étudient  que  leur  manière  d’être  dans  la  nature,  leurs 
propriétés  extérieures,  sans  s’occuper  des  modifications  que  ces  propriétés 
peuvent  subir  sous  l’influence  de  divers  agents.  D’autres  sciences,  au  con- 
traire, en  étudiant  les  corps  bruts,  recherchent  et  leurs  propriétés  exté- 
rieures et  les-  modifications  que  nous  pouvons  leur  imprimer  à l’aide  des 
agents  dont  nous  disposons;  elles  ne  s’occupent  pas  des  êtres  vivants  ou,  du 
moins,  ne  les  étudient  qu’au  point  de  vue  des  propriétés  communes  à eux  et 
aux  corps  bruts. 

On  donne  le  nom  de  sciences  naturelles  aux  premières  de  ces  sciences,  et 
on  réserve  aux  secondes  le  nom  de  sciences  physiques. 

Comme  subdivisions,  les  sciences  naturelles  comprennent: 

1°  La  zoologie  qui  s’occupe  des  animaux; 

2°  La  botanique  qui  s’occupe  des  végétaux  ; 

3°  La  géologie  qui  s’occupe  des  êtres  non  animés. 

Les  sciences  physiques  se  subdivisent  en 

1.  Physique.  — La  physique  étudie  les  forces  naturelles:  pesanteur,  chaleur, 
électricité,  etc.,  et  leurs  actions  sur  les  corps,  en  tant  que  ces  actions  n’inté- 
ressent pas  leur  constitution  intime. 

2.  Chimie.  — La  chimie  étudie  les  phénomènes  modifiant  profondément  la 
structure  et  la  composition  des  corps. 
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La  chimie  est  la  science  qui  s’occupe  des  phénomènes  modifiant  la  molé- 
cule d’un  corps  dans  la  nature,  le  nombre  et  le  mode  de  groupement  de  ses 
atomes,  soit  sous  l’influence  d’un  autre  corps,  soit  sous  l’influence  de  forces 
■d’ordres  différents,  telles  que  la  lumière,  l’électricité,  etc. 

En  chimie,  les  corps  sont  divisés  en  simples  et  composés.  Les  corps  simples 
■sont  ceux  dont  on  n’a  pu  jusqu’à  présent  retirer  qu’une  seule  et  même  espèce 
de  matière. 

Les  corps  composés  sont  ceux  dans  lesquels  on  est  parvenu  à séparer 
plusieurs  substances  jouissant  de  propriétés  différentes.  La  notion  de  corps 
simple  n’a  rien  d’absolu  : tels  corps,  envisagés  comme  simples  aujourd’hui, 
pourront  demain  être  considérés  comme  composés,  grâce  à des  procédés  de 
recherche  nouveaux  et  à des  instruments  plus  parfaits. 

Les  corps  simples  se  divisent  en  deux  catégories,  les  métalloïdes  et  les 
métaux , dont  les  divers  caractères,  bien  nets  aux  deux  extrémités  de  l’échelle, 
sont  beaucoup  moins  saillants  pour  les  corps  intermédiaires. 

Les  métalloïdes  sont  des  corps  ayant  ordinairement  peu  d’éclat,  mauvais 
conducteurs  de  la  chaleur  et  de  l’électricité,  d’une  densité  relativement 
faible;  les  composés  qu’ils  forment  avec  l’oxygène  sont  généralement  acides; 
rarement  ces  composés  sont  basiques.  Ils  se  combinent  très  aisément  avec 
l'hydrogène. 

Les  métalloïdes  connus  sont  au  nombre  de  quinze  ; leurs  analogies  de 
propriétés  les  ont  fait  ranger  par  Dumas  en  quatre  classes  ou  familles  : 


1.  Oxygène 
i.  Soufre 

3.  Sélénium 

4.  Tellure 


5.  Fluor 
G.  Chlore 
J.  Brome 
8.  Iode 


9.  Azote  14.  Carbone 

10.  Phosphore  15.  Silicium 

11.  Arsenic 
L2.  Antimoine 
13.  Bore 


On  étudie  habituellement  parmi  les  métalloïdes  un  gaz  nommé  hydrogène 
que  ses  propriétés  tant  physiques  que  chimiques  devraient  plutôt  faire  ren- 
trer dans  la  catégorie  des  métaux. 
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Les  métaux  sont  des  corps  doués  de  l’éclat  dit  métallique  ; ils  sont  bons 
conducteurs  de  la  chaleur  et  de  l’électricité  : leur  densité  est  relativement 
considérable  : leurs  combinaisons  oxygénées  sont  ordinairement  basiques  ; 
ils  ne  se  combinent  que  très  rarement  et  l'hydrogène.  On  ne  connaît  jusqu’à 
présent  que  deux  métaux  donnant  avec  l’hydrogène  des  combinaisons 
d’ailleurs  très  instables  ; ce  sont  le  cuivre  et  le  palladium. 

Le  nombre  des  métaux  connus  est  d’environ  50  ; ce  qui  porterait  à 66  le 
nombre  des  corps  simples. 

On  a proposé  plusieurs  classifications  des  métaux  ; aucune  n’est  bonne  : la 
plus  connue  est  celle  de  Thénard  ; elle  est  basée  sur  l’action  que  les  métaux 
exercent  sur  l’eau  et  sur  leur  affinité  pour  l’oxygène  ; la  voici  en  résumé. 

Première  section.  — Métaux  absorbant  l’oxygène  à toutes  les  tempéra- 
tures et  décomposant  l’eau  à froid  avec  dégagement  d’hydrogène  : 

Potassium,  sodium,  lithium,  cæsium,  rubidium,  thallium. 

Baryum,  strontium,  calcium. 

Les  six -premiers  sont  appelés  métaux  alcalins,  les  trois  derniers  métaux 
alcalino-terreux. 

Deuxième  section , — Métaux  absorbant  l’oxygène  à haute  température, 
dont  les  oxydes  sont  indécomposables  par  la  chaleur  seule  et  qui  décom- 
posent l'eau  à 100u  : 

Magnésium,  manganèse,  zirconium,  yttrium,  thorium,  cérium,  lanthane, 
didyme,  erbium,  terbium. 

De  tous  ces  métaux,  il  n’y  a que  le  magnésium  qui  possède  les  caractères 
types  de  la  section. 

Troisième  section.  — Métaux  absorbant  l’oxygène  au  rouge,  dont  les 
oxydes  sont  indécomposables  par  la  chaleur  seule,  et  qui  ne  décomposent 
l’eau  qu’au  rouge.  Ces  métaux  décomposent  l’eau  à froid  en  présence  des 
acides  énergiques. 

Aluminium,  fer,  nickel,  cobalt,  chrome,  vanadium,  zinc,  cadmium,  ura- 
nium, glucinium. 

Quatrième  section.  — Métaux  absorbant  l’oxygène  au  rouge,  dont  les 
protoxydes  sont  indécomposables  par  la  chaleur  ; ils  décomposent  l’eau  au 
rouge,  ne  la  décomposent  pas  en  présence  des  acides,  mais  la  décomposent 
en  présence  des  bases. 

Tungstène,  molybdène,  camium,  tantale,  titane,  étain,  antimoine, niobium, 
pélopium,  ilménium. 

Cinquième  section.  — Métaux  absorbant  l’oxygène  au  rouge  dont  les  pro- 
toxydes sont  indécomposables  par  la  chaleur  ; ils  ne  décomposent  l’eau  qu’à,  une 
température  très  élevée,  et  ne  la  décomposent  pas  en  présence  des  acides. 

Cuivre,  plomb,  bismuth. 

Sixième  section.  — Métaux  dont  les  oxydes  'se  'réduisent  par  la  chaleur 
seule  à une  température  [plus  [ou  [moins  élevée  ; ils  ne  décomposent  l’eau 
dans  aucun  cas. 


CLASSIFICATION 
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Mercure,  argent,  rhodium,  iridium,  palladium,  platine,  ruthénium,  or. 

Cette  classification  renferme  plus  de  cas  irréguliers  que  de  ceux  qui 
suivent  la  règle  ; elle  est  complètement  artificielle,  puisqu’elle  repose  non 
sur  l’ensemble  des  caractères,  mais  sur  un  seul,  l’oxydabilité.  Aujourd’hui, 
on  n’en  tient  presque  plus  aucun  compte. 

En  théorie  atomique  (nous  verrons  plus  tard  la  valeur  de  cette  expres- 
sion), on  range  les  métaux  suivant  leur  atomicité. 

Monoatomiques  : argent,  lithium,  sodium,  potassium,  rubidium,  cæsium. 

Diatomiques  : calcium,  baryum,  cérium,  lanthane,  didyme,  yttrium, 
erbium,  strontium,  magnésium,  zinc,  cadmium,  cuivre,  mercure. 

Triatomiques  : or.  thallium,  iridium. 

Tétratomiques  : aluminium,  glucinium,  manganèse,  fer,  chrome,  cobalt, 
nickel,  plomb,  platine,  palladium. 

Pentatomiques  : uranium. 

Hexatomiques  : molybdène,  tungstène,  iridium,  osmium,  rhodium,  ruthé- 
nium. 

Pour  l’étude  des  métaux,  nous  adopterons  un  ordre  essentiellement  pra- 
tique, c’est  celui  suivi  en  analyse  qualitative. 

M.  Mendeleef  a montré  que  les  propriétés  des  corps  simples  (métalloïdes 
et  métaux)  sont  fonctions  des  poids  atomiques  et  que  de  plus  cette  fonction 
est  périodique.  Sa  théorie  lui  a permis  de  prévoir  l’existence  d’un  certain 
nombre  de  corps  dont  il  a pu  décrire  à l’avance  les  propriétés  et  dont  quel- 
ques-uns ont  été  découverts  depuis.  Ces  idées  ont  été  adoptées  et  dévelop- 
pées par  Lothar  Meyer.  Enfin,  W.  Crookes  a traduit  de  la  manière  suivante 
son  opinion  sur  ce  sujet  : 


GENÈSE  DES  ELEMENTS 

« Il  est  reconnu  aujourd’hui  qu’il  existe  plusieurs  rangées  dans  la  hiérarchie 
et  qu’entre  les  groupes  bien  définis  des  éléments  chimiques,  viennent  se 
placer  un  certain  nombre  de  sous-groupes.  A ces  sous-groupes,  on  a donné 
le  nom  de  mét a- éléments.  La  genèse  originelle  des  éléments  suppose  l’action 
de  deux  formes  d’énergie,  agissant  dans  le  temps  et  dans  l'espace,  l’une 
variant  uniformément,  en  raison  de  l’abaissement  continuel  de  la  tempéra- 
ture; l’autre,  ayant  des  cycles  périodiques  d'augmentation  et  de  diminution, 
et  intimement  liée  à l’énergie  électrique  (fig.  1).  Le  centre  de  cette  force 
créatrice  projeta  dans  son  travail  à travers  l’espace  des  germes  ou  sous- 
atomes  qui  s’agglomérèrent  finalement  dans  les  groupes  que  nous  connais- 
sons comme  éléments  chimiques.  A cette  période  génésique,  les  particules 
nouvellement  produites  oscillant  dans  toutes  les  directions  et  avec  toutes  les 
vitesses,  les  plus  rapides  atteignant  les  traînardes,  les  plus  lentes  arrêtant 
les  autres,  il  a dû  se  former  des  groupes  dans  certaines  parties  de  l’espace. 
Les  particules  de  chaque  groupe,  dont  la  forme  d’énergie  produisant  le  poids 
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atomique  n’était  pas  d’accord  avec  la  valeur  moyenne  de  la  masse  des  parti- 
cules de  ce  groupe,  sont  reparties  à la  recherche  d’autres  groupes  avec 
lesquels  elles  seraient  mieux  en  harmonie.  A la  longue  s’est  établi  un  équi- 
libre stable,  et  nous  avons  notre  série  actuelle  d’éléments  chimiques  à poids 


Ci  g.  1.  — Schéma  de  Crookes. 


atomiques  définis,  définis  comme  poids  moyen  d’un  nombre  énorme  de 
sous-atomes  ou  méta-éléments,  tous  très  voisins  de  la  moyenne.  Le  poids 
atomique  du  mercure,  par  exemple,  est  pris  égal  à 200,  mais  l’atome  du 
mercure,  tel  que  nous  le  connaissons,  doit  être  regardé  comme  formé  d’un 
nombre  énorme  de  sous-atomes,  le  poids  de  chacun  d’eux  variant  très  peu, 
de  part  et  d'autre,  du  nombre  200. 

« Nous  nous  sommes  souvent  demandé  pourquoi,  si  les  éléments  ont  été 
ainsi  formés,  nous  n’avons  jamais  vu  l’un  d’eux  transformé,  ou  être  en 


CLASSIFICATION 


voie  de  se  transformer  en  un  autre.  C’est  là  une  question  aussi  futile  que  de 
demander  pourquoi,  dans  le  monde  organique,  on  n’a  jamais  vu  un  cheval  mé- 
tamorphosé en  vache.  Avant  que  le  cuivre,  par  exemple,  puisse  être  changé 
en  or,  il  faudrait  qu’il  fût  ramené  à un  état  plus  simple  et  plus  primitif  de 
la  matière  et  alors,  pour  ainsi  dire,  lancé  sur  le  chemin  qui  conduit  à l’or. 

« Le  schéma  atomique  (fig.  1)  suppose  un  mouvement  alternatif  d’une 
forme  de  l’énergie,  réglant  l’état  électrique  de  l'atome.  On  a trouvé  que  les 
éléments  formés  quand  elle  approche  de  la  position  centrale  sont  électro-posi- 
tifs, et  que  ceux  qui  ont  pris  naissance  pendant  le  mouvement  d’éloignement 
sont  électro-négatifs.  En  plus,  le  degré  de  positivité  ou  de  négativité  dépend  de 
la  distance  de  l’élément  à la  ligne  centrale  ; par  suite,  en  supposant  l'atome 
dans  la  position  moyenne  électriquement  neutre,  les  sous-atomes  qui  sont  d’un 
côté  de  la  moyenne  seront  chargés  d’électricité  positive,  ceux  qui  sont  de 
l’autre  côté,  d’électricité  négative,  l’atome  total  étant  neutre. 

« Ceci  n’est  pas  une  simple  hypothèse  et  peut  prendre  le  rang  d’une  théorie. 
La  vérification  expérimentale  a été  poussée  aussi  loin  qu’on  peut  le  faire,  pour 
déchiffrer  une  telle  énigme.  Des  recherches  de  laboratoire,  longuement 
poursuivies,  ont  montré  que  dans  la  matière  qui  répond  à l’état  d’élément 
défini,  on  peut  trouver  des  traces  différentes  qui  conduisent  à admettre  la 
résolution  en  méta-éléments  ayant  exactement  les  propriétés  requises  par  la 
théorie.  L’yttria,  qui  nous  a été  si  utile  dans  les  recherches  électriques  pour 
montrer  les  atomes  électrisés  négativement,  ne  présente  pas  moins  d’intérêt  au 
point  de  vue  de  la  chimie,  car  c’est  le  premier  corps  au  moyen  duquel  on  a pu 
démontrer  l’existence  de  ces  sous-groupes  ou  méta-éléments.  » (Crookes.) 

Les  corps  composés  sont  dits  binaires , ternaires , quaternaires , etc., 
suivant  le  nombre  des  corps  simples  qui  entrent  dans  leur  composition.  En 
chimie  minérale,  les  corps  composés  sont  divisés  en  acides,  bases,  anhydrides, 
sels  et  corps  neutres.  Les  amides,  si  importants  en  chimie  organique,  sont 
pour  ainsi  dire  inconnus  en  chimie  minérale. 

On  donne  le  nom  d'acides  à des  composés  hydrogénés  dans  lesquels 
l’hydrogène  peut  être  remplacé  en  totalité  ou  en  partie  par  des  métaux.  Ce 
remplacement  peut  être  fait  : 

1°  Directement  par  les  métaux  ; 

2°  Par  voie  de  double  décomposition  au  moyen  des  bases. 

Ces  corps  ont  en  général  une  saveur  aigre  et  rougissent  la  teinture  bleue 
de  tournesol.  L’hydrogène  remplaçable  des  acides  porte  le  nom  d 'hydrogène 
basique 

Les  bases  sont  des  composés  ternaires  formés  par  la  combinaison  d’un 
métal  (ou  d’un  radical  en  remplissant  le  rôle)  avec  l’hydrogène  et  l’oxygène, 
susceptibles  de  former  de  l’eau  en  changeant  leur  métal  contre  l’hydrogène 
basique,  par  voie  de  double  décomposition.  Quand  les  bases  sont  solubles, 
elles  ramènent  au  bleu  la  teinture  de  tournesol  rougie  par  les  acides  : leur 
saveur  est  âcre  et  urineuse. 
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Les  anhydidres  sont  des  corps  différents  des  acides  ou  des  bases  par  les 
éléments  de  l’eau  en  moins;  mais  aussitôt  que  ces  corps  se  trouvent  en  con- 
tact avec  de  l’eau,  ils  deviennent  des  acides  ou  des  bases. 

Les  sels  sont  des  composés  qui  résultent  le  plus  souvent  de  la  substitu- 
tion d’un  métal  à l’hydrogène  basique  des  acides  ; on  peut  encore  dire  qu’ils 
proviennent  de  la  combinaison  des  acides  avec  les  bases,  combinaison  dans 
laquelle  les  propriétés  des  acides  et  celles  des  bases  se  neutralisent  mutuelle- 
ment d’une  manière  plus  ou  moins  complète.  On  peut  aussi  obtenir  les  sels 
par  des  procédés  différents  de  ceux  que  nous  venons  d’indiquer. 

Les  corps  neutres  sont  ceux  qui  ne  rentrent  dans  aucune  des  catégories 
précédentes. 

Le  tableau  suivant  résume  cette  division  des  corps  de  la  chimie  minérale  : 


simples 


Corps 


y Métalloïdes. 
) Métaux. 

Acides. 

^ Bases. 


composés  Anhydrides. 

I Sels. 

Corps  neutres. 


NOMENCLATURE 


Maintenant  que  nous  connaissons  les  différentes  espèces  de  corps,  appre- 
nons à les  nommer. 

La  nomenclature  chimique  a pour  but  de  désigner  les  corps  composés  par 
des  noms  qui  indiquent  leur  composition  : on  forme  le  nom  de  chaque  com- 
posé avec  les  noms  des  corps  simples  qui  le  constituent,  en  ayant  soin 
d’énoncer  d’abord  le  corps  le  plus  électro-négatif,  c’est-à-dire  celui  qui  dans 
la  décomposition  par  la  pile  se  rend  au  pôle  positif. 

Le  tableau  suivant  nous  indique  les  divers  cas  à étudier  ainsi  que  les 
exceptions  faites  à la  règle  : 


Métalloïde  et  métalloïde, 
binaires  ' Métalloïde  et  métal. 

Métal  et  métal. 

Acides. 


Composés 


autres 


normaux. 

_ _ \ acides. 

Sels 

i basiques, 
doubles. 

Hydrates  (alcoolates,  glucosates,  etc.). 
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Exceptions  : 1°  Composés  oxygénés  ; 

2°  Composés  hydrogénés  (acides  et  neutres). 


COMPOSÉS  BINAIRES 

Métalloïde  et  métalloïde.  — Quand  deux  métalloïdes  se  combinent 
ensemble,  on  donne  au  plus  électro-négatif  la  désinence  ure  et  on  le  fait 
suivre  du  nom  de  l’autre,  précédé  de  la  préposition  de,  Ex.  : Chlorure  de 
soufre,  bromure  de  phosphore,  sulfure  de  carbone,  etc. 

Si  deux  métalloïdes  se  combinent  entre  eux  dans  des  proportions  va- 
riées, on  distingue  ces  combinaisons  au  moyen  des  préfixes  proto,  sesqui, 
bi , tri,  etc.,  c’est  ainsi  que  l’on  dit  : bi-sulfure  d’arsenic,  tri-sulfure  d’arse- 
nic, etc. 

Métalloïde  et  métal.  — La  règle  est  la  même  : on  donne  la  désinence  ure 
au  métalloïde  parce  qu’il  est  toujours  électro-négatif  par  rapport  au  métal. 
Ex.  : Chlorure  de  sodium,  iodure  de  zinc,  mono-sulfure  de  potassium,  tri- 
sulfure  de  potassium. 

Métal  et  métal.  — Quand  deux  métaux  sont  combinés,  on  désigne  cet  état 
par  le  mot  alliage  de.  Ex.  : Alliage  de  cuivre  et  de  zinc.  Si  l’un  des  métaux 
est  le  mercure,  on  dit  que  l’on  a un  amalgame.  Ex.  : Amalgame  de  bismuth, 
amalgame  d’or. 

Exceptions.  — Composés  oxygénés.  Les  composés  oxygénés  ont  une 
nomenclature  spéciale. 

Quand  un  corps  simple,  en  se  combinant  avec  l’oxygène,  ne  donne  qu’un 
seul  composé,  le  nom  de  ce  composé  se  forme  en  faisant  suivre  les  mots 
oxyde  de  du  nom  du  corps  simple.  Ex.  : Oxyde  de  zinc. 

Lorsque  le  corps  simple  peut  se  combiner  en  plusieurs  proportions  avec 
^oxy8’6ne  et  donner  ainsi  naissance  à plusieurs  oxydes,  on  distingue  ceux-ci 
en  faisant  précéder  le  mot  oxyde  des  préfixes  proto,  sesqui,  bi,  tri...  per, 
qui  indiquent  des  proportions  croissantes  d’oxygène.  Ex.  : protoxyde  de 
manganèse , sesquioxyde  de  manganèse , bioxyde  de  manganèse , per- 
oxyde de  cuivre.  Le  préfixe  per  sert  toujours  à désigner  l’oxyde  le  plus  oxy- 
géné. 

Quand  il  n’y  a que  deux  oxydes,  on  désigne  encore  le  moins  oxygéné  par 
le  mot  oxyde  suivi  du  nom  du  corps  oxydé  auquel  on  ajoute  la  désinence 
eux  pour  le  moins  oxygéné  et  la  désinence  ique  pour  le  plus  oxygéné.  Ex.  : 
Oxyde  ferreux,  oxyde  ferrique  : oxyde  mercureux,  oxyde  mercurique.  Si  on 
avait  quatre  oxydes  et  même  cinq,  on  pourrait  encore  les  distinguer  au  moyen 
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des  préfixes  hypo  et  per.  C’est  ainsi  qu’en  allant  du  corps  le  moins  oxydé  à 
celui  qui  l’est  le  plus,  on  a 

Oxyde  hypo-chloreux 

— cliloreux 

— hypo-chlorique 

— chlorique 

— per-chlorique 

Dans  le  cas  où  les  oxydes  seraient  des  anhydrides,  c’est-à-dire  donneraient 
par  hydratation  des  acides  ou  des  bases,  on  remplacerait  le  mot  oxyde  par 
le  mot  anhydride  en  employant  les  désinences  eux  ou  ique : on  dirait  ainsi 
anhydride  hypochloreux,  anhydride  cliloreux,  anhydride  chlorique,  anhy- 
dride perchlorique. 

Composés  hydrogénés  acides.  — Ces  corps,  que  l’on  désigne  encore  sous 
e nom  d ’hydracides,  ont  une  nomenclature  très  simple  ; on  fait  suivre  le 
mot  acide  du  nom  du  corps  combiné  avec  l’hydrogène,  auquel  on  ajoute  la 
désinence  hydrique.  Ex.  : Acide  chlorhydrique,  acide  iodhydrique. 

Composés  hydrogénés  neutres.  — Souvent  ces  composés  suivent  la  règle 
et  on  dit  par  exemple,  phosphure  d’hydrogène  ; mais  souvent  aussi  on  pré- 
férera donner  au  mot  hydrogène  un  adjectif  qui  indiquera  le  corps  avec 
lequel  il  est  combiné  ; l’on  dira  volontiers  hydrogène  arsénié,  antimonié, 
phosphoré  et  même  hydrogène  sulfuré,  quoique  l’hydrogène  sulfuré  soit  un 
acide. 


COMPOSÉS  NON  BINAIRES 


1.  — Acides. 

Il  existe  deux  sortes  d’acides  : les  uns,  non  oxygénés,  portent  le  nom 
d 'hydracides  ; nous  avons  déjà  donné  leur  nomenclature  ; les  autres,  oxygé- 
nés, portent  le  nom  à' oxacides;  leur  nomenclature  est  des  plus  simples; 
tous  dérivent  (en  réalité  ou  par  hypothèse)  d’un  anhydride  ; pour  former 
leur  nom,  il  suffit  de  remplacer  le  mot  anhydride  par  le  mot  acide.  Ex.  : 
l’anhydride  chloreux  donne  l’acide  cliloreux,  l’anhydride  hypochloreux 
donne  l’acide  hypochloreux,  l’anhydride  sulfurique  donne  l’acide  sulfurique. 

2.  — Sels. 

Les  sels  sont  des  acides  dans  lesquels  l’hydrogène  a été  remplacé  par  un 
métal. 

Les  sels  obtenus  au  moyen  d’un  hydracide  sont  des  composés  binaires,  et 
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\ 1 


nous  avons  déjà  donné  la  nomenclature  de  ces  corps  : ainsi,  quand  dans 
l’acide  chlorhydrique  on  remplace  l’hydrogène  par  un  métal,  le  potassium 
par  exemple,  on  obtient  un  corps  formé  de  chlore  et  de  potassium  : c’est  du 
chlorure  de  potassium. 

Quelquefois  cependant  on  applique  la  même  règle  que  pour  les  sels  à 
oxydes;  ainsi,  au  lieu  de  dire  iodure  de  potassium,  on  dira  quelquefois, 
mais  rarement,  iodhydrate  de  potasse. 

Quand  les  sels  proviennent  d’un  oxacide,  on  remplace  dans  le  nom  de 
l’acide  la  désinence  eux  par  la  désinence  ite,  la  désinence  ique  par  la  dési- 
nence cite  et  l’on  fait  suivre  le  nom  du  métal  qui  a remplacé  l’hydrogène, 
soit  sous  forme  de  substantif,  soit  sous  forme  d’adjectif.  Ex.  : L’acide  chlo- 
reux  donne  des  ehlorites,  l’acide  azotique  donne  des  azotates  ; avec  le  zinc, 
l’acide  azotique  donne  de  l’azotate  de  zinc  ou  encore  de  l’azotate  zincique. 

Dans  certains  acides,  l’hydrogène  peut  être  remplacé  par  fractions  par  un 
métal.  Suivant  la  proportion  d’hydrogène  remplacé,  on  mettra  devant  le  nom 
du  métal  les  préfixes  mono , bi,  tri , etc.,  indiquant  le  nombre  de  parties 
d’hydrogène  auxquelles  le  métal  s’est  substitué.  Ex.  : Sulfate  monopotassique 
sulfate  bipotassique  ; phosphate  monocalcique,  phosphate  bicalcique,  phos- 
phate tricalcique. 

Au  sel  dans  lequel  tout  l’hydrogène  a été  remplacé  par  un  métal,  se  joint 
quelquefois  de  l’oxyde  ; on  a alors  des  sous-sels  et  on  les  distingue  par  les 
mots  sesquibasique , bibasique , tribasique  dont  on  fait  suivre  le  nom  géné- 
rique du  sel  et  qui  indiquent  que  les  proportions  de  base  relativement  à 
celles  qui  existent  dans  le  sel  neutre  sont  entre  elles  comme  un,  un  et  demi, 
deux,  trois.  Ex.  : Acétate  tribasique  de  plomb. 

Il  peut  arriver  que  deux  sels  ayant  le  même  acide  se  combinent  entre  eux 
en  proportions  définies.  Le  composé  qui  en  résulte  porte  le  nom  de  sel 
double.  Ex.  : Sulfate  double  d’alumine  et  de  potasse. 

Certains  chlorures  et  certains  sulfures  jouent  le  rôle,  les  uns  d’acides,  les 
autres  de  bases  ; on  les  désigne  sous  le  nom  de  chloracides,  clilorobases , 
sulfacides , sulfobases  ; ils  se  combinent  entre  eux  pour  donner  des  chloro- 
sels,  des  sulfosels.  Ex.  : Le  sulfure  de  carbone  (ou  acide  sulfocarbonique)  se 
combine  avec  le  sulfure  de  potassium  pour  donner  naissance  à un  sulfosel, 
le  sulfocarbonate  de  potassium. 

Hydrates.  — L’eau  se  combine  quelquefois  avec  certains  corps  pour  for- 
mer de  véritables  combinaisons  ; ces  composés  sont  désignés  sous  le  nom 
d 'hydrates. 

Dans  certains  composés  organiques,  l’alcool,  la  glucose  etc.,  peuvent  jouer 
le  même  rôle  que  joue  l’eau  dans  les  hydrates  ; ces  combinaisons  portent  le 
nom  d’alcoolates,  de  glucosates , etc. 
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COHÉSION 

Ou  a donné  le  nom  de  cohésion  à la  force  qui  réunit  les  molécules  simi- 
laires des  corps  ; nous  savons  que  cette  force  est  considérable  pour  les  solides, 
très  faible  pour  les  liquides,  et  que  la  chaleur  la  diminue. 

AFFINITÉ 

L’affinité  est  la  force  qui  tend  à réunir,  et  qui  maintient  réunis  les  atomes 
qui  constituent  la  molécule.  L’affinité  joue  le  plus  grand  rôle  dans  tous  les 
phénomènes  chimiques;  c'est  elle  qui  préside  aux  combinaisons  des  corps 
et  détermine  la  plupart  des  décompositions.  Cette  force  peut  être  modifiée 
dans  son  action  par  plusieurs  agents  dont  les  principaux  sont  la  cohésion,  la 
chaleur,  la  lumière,  l’électricité,  la  pression,  l’état  naissant,  la  force  cata- 
lytique, etc. 

La  cohésion  est  un  obstacle  à l’affinité  ; les  corps  à l’état  solide  ne  se  com- 
binent que  très  rarement  entre  eux.  Il  faut,  pour  que  l’affinité  puisse  libre- 
ment s’exercer  entre  leurs  molécules,  qu’ils  soient  amenés  à l’état  liquide  ou 
à l’état  gazeux;  c’est  ce  que  les  anciens  chimistes  exprimaient  par  cet  adage 
bien  connu  : Corpora  non  agunt  nisi  soluta. 

CHALEUR 

La  chaleur  diminue  la  cohésion  ; c’est  ce  que  démontrent  les  phénomènes 
de  la  fusion  et  de  la  volatilisation  ; la  chaleur  favorise  donc  l’affinité;  cepen- 
dant une  chaleur  trop  élevée  peut,  dans  beaucoup  de  cas,  lui  être  nuisible; 
ainsi  une  chaleur  modérée  favorise  la  combinaison  de  l’oxygène  et  du  mercure, 
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tandis  qu’une  chaleur  intense  détruit  le  composé  formé  par  ces  deux 
corps.  La  dissociation  est  encore  une  preuve  de  ce  fait. 

SOLUTION 

La  solution  agit  d’une  façon  analogue  à la  chaleur  : le  plus  souvent  elle 
favorise  l’affinité  en  mettant  en  contact  intime  les  molécules  qui  doivent 
réagir  les  unes  sur  les  autres,  mais  quelquefois  aussi,  elle  détruit  des  combi- 
naisons (sels  d’antimoine,  de  bismuth)  et  donne  aussi  naissance  à des  phé- 
nomènes de  dissociation. 


DISSOCIATION 

Sous  l’influence  de  la  chaleur,  certains  corps  se  décomposent  brusquement 
et  en  totalité  à une  température  déterminée,  en  dégageant  de  la  chaleur  : ce 
sont  les  corps  explosifs.  Pour  d’autres  corps,  la  décomposition  est  progres- 
sive et  régulière,  et  elle  atteint  une  limite  déterminée  pour  une  certaine  tem- 
pérature quand  les  produits  restent  en  présence  ; c’est  là  le  phénomène  de 
la  dissociation. 

La  dissociation  d’un  corps  peut  commencer  à une  température  inférieure  à 
celle  à laquelle  ses  composants  se  combinent  : ainsi  la  vapeur  d’eau  commence 
à se  dissocier  à 1000°,  tandis  que  la  combinaison  de  l’hydrogène  et  de 
l’oxygène  produit  2500°.  La  tendance  qu’ont  les  corps  d’une  part  à se  com- 
biner, d’autre  part  à se  dissocier,  fait  que,  pour  une  température  donnée, 
la  dissociation  atteint  une  limite  qu’on  appelle  tension  de  dissociation. 
Cette  tension  de  dissociation  croît  rapidement  avec  la  température.  | 

La  solution  peut  également  déterminer  la  dissociation,  qui  a alors  pour 
limite  un  rapport  déterminé  entre  la  quantité  de  l'un  des  éléments  du  corps 
dissocié  et  la  quantité  de  dissolvant  : si  cet  élément  peut  être  soustrait  à la 
solution,  par  dialyse  ou  par  évaporation  par  exemple,  la  dissociation  se  pour- 
suivra. Nous  étudierons  en  détail  ce  phénomène  à propos  de  la  préparation 
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du  sous-azotate  de  bismuth. 

L’électricité  et  la  lumière  peuvent  également  produire  des  phénomènes  de 
dissociation. 

LUMIÈRE 

L’action  de  la  lumière  est  mise  en  évidence  par  un  grand  nombre  de  faits. 
Ainsi,  un  rayon  de  lumière  suffit  pour  déterminer  la  combinaison  instantanée 
et  violente  d’un  mélange  de  chlore  et  d’hydrogène;  la  réaction  ne  s’opérerait 
pas  dans  l’obscurité  absolue.  Divers  sels  d’argent  et  d’autres  métaux  sont 
réduits  par  la  lumière  ; c’est  sur  ce  phénomène  que  repose  la  photographie. 
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De  son  travail  Action  de  la  lumière  sur  les  médicaments  chimiques 
P.  Chastaing  a tiré  les  conclusions  suivantes  : 

Théoriquement,  le  meilleur  moyen  de  conserver  les  substances  organiques 
consiste  à les  placer  dans  l’obscurité,  ou,  ce  qui  revient  au  même,  dans  des 
flacons  de  la  couleur  de  la  substance. 

Il  faut  placer  : 

Dans  V obscurité.  — Le  phosphore  (et  les  préparations  où  l’on  cherche  à le 
conserver  en  nature)  ; 

La  solution  de  chlore  (on  peut  la  conserver  dans  un  flacon  rouge  mono- 
chromatique) ; 

L’iodure  d’éthyle  (au  moins  jusqu’à  ce  qu’on  sache  exactement  l’effet  de 
chaque  radiation  sur  cette  substance)  ; 

Le  chloroforme  (mais  s’il  est  exempt  de  chloral,  la  précaution  est  inu- 
tile). 

Dans  le  violet.  — Les  corps  métalliques  ou  métalloïdiques,  qui  tendent  à 
fixer  de  l’oxygène,  et  en  général  les  sels  au  minimum  qui  tendent  à passer 
au  maximum. 

Dans  le  jaune.  — Les  corps  qui  à la  lumière  tendent  à se  réduire  (aussi 
bien  que  ceux  dans  lesquels  il  se  forme  un  sel  plus  oxydé  aux  dépens  d’une 
autre  partie  du  sel  qui  perd  de  l’oxygène).  Tels  sont  les  sels  au  maximum  en 
général  et  tous  les  sels  riches  en  oxygène.  On  prendra  les  mêmes  flacons  pour 
les  corps  organiques. 


ÉLECTRICITÉ 

L’électricité  peut  être  utilisée  sous  différentes  formes.  Les  combinaisons  et 
décompositions  produites  par  l’étincelle  peuvent  en  général  être  attribuées  à 
la  haute  température  qui  les  accompagne  : cependant  l’effluve  donne  sou- 
vent naissance  à des  composés  spéciaux  que  la  chaleur  de  l’étincelle  suffirait 
à détruire.  L’action  du  courant  électrique  mérite  de  nous  arrêter  plus  long- 
temps. 

Toutes  les  actions  chimiques  produisent,  et  un  effet  thermique,  et  un  cou- 
rant électrique  : la  chaleur  qui  mesure  l’énergie  chimique  est  aussi  propor- 
tionnelle à l’énergie  électrique. 

Rappelons  qu’en  électrolyse  on  nomme  corps  électro-positifs  ceux  qui  se 
portent  au  pôle  négatif  ou  cathode , et  électro-négatifs  ceux  qui  se  rendent  au 
pôle  positif  ou  anode.  Dans  l’électrolyse  d’un  sel,  le  métal  se  porte  au  pôle 
négatif,  l’acide  au  pôle  positif. 

Les  décompositions  électro-chimiques  sont  soumises  aux  lois  de  Faraday. 

lù  L’action  chimique  d’un  courant  est  la  même  dans  toutes  ses  parties. 
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2°  La  quantité  de  substance  décomposée  est  proportionnelle  à la  quantité 
d’électricité  dans  un  temps  donné. 

3°  Quand  un  même  courant  traverse  plusieurs  électrolytes,  les  poids  des 
éléments  séparés  sont  entre  eux  comme  leurs  équivalents  chimiques. 

4°  Le  travail  chimique  intérieur  qui  produit  l’électricité  dans  chaque 
couple  de  pile  est  équivalent  au  travail  chimique  produit  dans  un  point  quel- 
conque du  circuit  extérieur. 

ÉTAT  NAISSANT 

Sous  le  nom  d’état  naissant,  on  entend  l’état  dans  lequel  se  trouvent  les 
corps  au  moment  où  ils  sortent  d’une  combinaison  ; l’expérience  prouve  que, 
dans  ces  conditions,  ils  ont  plus  de  tendance  à se  combiner  que  quand  on  les 
prend  à l’état  ordinaire.  Ce  fait,  resté  longtemps  inexpliqué,  est  devenu  très 
simple  à comprendre  grâce  aux  lois  de  la  thermochimie. 

PRESSION 

La  pression  favorise  l’affinité  : ainsi,  la  craie  chauffée  dans  un  vase  ouvert 
se  décompose  en  acide  carbonique  et  en  chaux,  tandis  que,  dans  un  vase 
fermé,  elle  résiste  à la  décomposition.  Un  mélange  intime  de  soufre  et  de 
plomb  comprimé,  limé  et  comprimé  à plusieurs  reprises,  donne  du  sulfure 
de  plomb. 

PHENOMENES  CATALYTIQUES 

On  a donné  le  nom  de  phénomènes  catalytiques  à des  phénomènes  qui  se 
produisent  par  le  seul  fait  de  la  présence  d'un  corps;  pour  expliquer  cette 
action,  on  avait  inventé  une  force  particulière,  la  force  catalytique  ; mais 
une  étude  plus  scientifique  de  ces  phénomènes  a montré  que  leur  cause  peut 
être  rapportée  à des  effets,  soit  physiques  (conductibilité,  porosité,  etc.),  soit 
chimiques. 

FERMENTS 

Les  ferments,  soitsolubles,  soit  organisés,  donnent  fréquemment  naissance 
à des  réactions  du  plus  haut  intérêt.  Nous  ne  pouvons  songer  à esquisser  ici 
leur  histoire,  même  sommairement. 

LOI  DE  DALTON 

La  loi  des  proportions  multiples,  découverte  en  1807  par  Dalton,  chimiste 
anglais,  peut  se  formuler  ainsi  : 

« Lorsque  deux  corps  s’unissent  en  plusieurs  proportions,  les  quantités 
pondérales  de  l’un  d’eux,  combinées  avec  une  même  quantité  du  second,  sont 
toujours  entre  elles  dans  des  rapports  simples.  ® 
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Ainsi  l’oxygène  et  l’azote  se  combinant  en  5 proportions,  l’analyse  des  cinq 
composés  démontre  que,  pour  un  même  poids  d’azote,  les  poids  de  l'oxygène 
sont  entre  eux  comme  les  nombres  1,  2,  3,  4,  5.  Il  en  est  de  même  pour  les 
deux  combinaisons  du  chlore  avec  le  mercure  ; pour  un  même  poids  de  mer- 
cure, il  faudra  1 de  chlore  dans  la  première  combinaison,  et  deux  fois  plus 
dans  la  seconde.  On  trouve  assez  souvent  le  rapport  de  1 à 1,5  ou  de  2 à 3. 

La  loi  des  proportions  multiples  ne  s’applique  pas  seulement  aux  composés 
binaires  ; on  l’observe  aussi  dans  les  composés  d’un  ordre  plus  élevé  ; ainsi, 
lorsqu’une  base  et  un  acide  se  combinent  en  plusieurs  proportions,  on  recon- 
naît que,  pour  un  même  poids  de  base,  les  poids  de  l’acide  sont  constamment 
entre  eux  comme  les  nombres  1,  1.5,  2,  3,  etc. 


LOI  DE  GAY-LUSSAC 

Lorsque  les  corps  qui  se  combinent  sont  gazeux,  ou  susceptibles  d’être 
amenés  à l’état  de  vapeur,  la  même  simplicité  de  rapports  s’observe  encore 
entre  leurs  volumes  respectifs.  Cette  loi,  découverte  par  Gay-Lussac,  peut  se 
formuler  ainsi  : 

Lorsque  deux  gaz  se  combinent,  leurs  volumes,  pris  à la  même  tem- 
pérature et  à la  même  pression,  sont  toujours  entre  eux  dans  un  rapport 
simple.  Exemple  : deux  volumes  d’hydrogène  se  combinent  avec  un  vo- 
lume d’oxygène  pour  donner  deux  volumes  de  vapeur  d’eau  ; un  volume 
d’azote  et  trois  volumes  d’hydrogène  se  combinent  pour  former  deux  volumes 
de  gaz  ammoniac  ; un  volume  de  chlore  et  un  volume  d’hydrogène  se  com- 
binent pour  former  deux  volumes  de  gaz  chlorhydrique. 

Remarquons,  en  outre,  que  les  volumes  des  composés  formés  sont  dans 
des  rapports  simples  avec  les  volumes  des  corps  composants.  Reprenons  nos 
exemples  : nous  voyons  que  1 volume  + 2 volumes  = 3 volumes  se  combi- 
nent pour  donner  2 volumes,  que  1 volume  -J-  3 volumes  = 4 volumes  se 
combinent  pour  donner  2 volumes,  que  1 volume  + 1 volume  = 2 volumes 
se  combinent  pour  donner  2 volumes. 

Ces  exemples  nous  montrent,  de  plus,  que  si  les  gaz  se  combinent  à volumes 
égaux,  il  n’y  a pas  de  condensation;  le  volume  du  composé  obtenu  est  égal 
à la  somme  des  volumes  des  composants  ; si,  au  contraire,  les  composants 
ne  se  combinent  pas  à volumes  égaux,  il  y a condensation  ; le  volume  obtenu 
ne  représente  pas  la  somme  des  volumes  des  composants. 

La  loi  complète  de  Gay-Lussac  peut  donc  s’énoncer  ainsi  : 

1"  Lorsque  deux  gaz  se  combinent,  leurs  volumes,  pris  à la  même  tempé- 
rature et  à la  même  pression,  sont  toujours  entre  eux  dans  un  rapport  simple  ; 

2°  Les  volumes  des  composés,  considérés  à l’état  gazeux,  sont  aussi  en 
rapport  simple  avec  les  volumes  des  composants  ; 
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3°  Quand  les  volumes  des  composants  sont  inégaux,  il  y a toujours  conden- 
sation ; cette  condensation  ne  s’observe  pas,  en  général,  quand  les  volumes 
des  composants  sont  égaux. 


ÉQUIVALENTS 

On  désigne  sous  le  nom  d’équivalents  les  nombres  qui  expriment  les  rap- 
ports des  quantités  pondérables  des  divers  corps  susceptibles  d’entrer,  elles 
ou  leurs  multiples,  dans  les  combinaisons  chimiques  et  de  s’y  remplacer 
mutuellement  pour  former  des  composés  chimiquement  analogues.  Un 
exemple  fera  facilement  comprendre  cette  définition.  • 

Si  l’on  fait  dissoudre  dans  l’eau  un  composé  de  chlore  et  de  mercure 
nommé  chlorure  mercurique,  et  qu’on  place  dans  cette  solution  une  lame  de 
cuivre  pesée,  il  se  déposera  du  mercure,  et  du  cuivre  se  dissoudra,  sans  que 
la  moindre  quantité  de  chlore  se  dégage.  En  constatant  la  perte  de  poids 
qu’a  éprouvée  la  lame  de  cuivre  et  en  pesant  le  mercure  qui  s’est  précipité,  on 
trouve  que  pour  100  grammes  de  mercure  il  s’est  dissous  31s‘,7o  de  cuivre  : 
ce  rapport  est  toujours  le  même,  quelles  que  soient  les  quantités  réagissantes 
des  deux  métaux.  Que  l’on  prenne,  en  second  lieu,  une  lame  de  fer  et  qu’on 
la  plonge  dans  la  liqueur  cuivrique,  d’où  le  mercure  s’est  déposé  ; le  cuivre 
se  déposera  à son  tour  et  le  fer  entrera  en  solution.  En  dosant  le  fer  dissous, 
on  trouvera  que  les  31gr,75  de  cuivre  auront  été  remplacés  par  28  grammes 
de  fer,  ce  rapport  l’estant  le  même  dans  quelques  conditions  qu’on  se  place 
et  toujours  sans  qu’on  observe  le  moindre  dégagement  de  chlore.  Enfin, 
qu’on  prenne  28  parties  de  fer  et  qu’on  les  mette  dans  un  composé  de  chlore 
et  d’hydrogène  nommé  acide  chlorhydrique,  du  gaz  hydrogène  se  dégagera 
et  le  fer  en  prendra  la  place  ; si  on  recueille  le  gaz  qui  est  mis  en  liberté,  on 
en  obtiendi’a  un  poids  égal  à 1 gramme. 

Il  résulte  de  ce  qui  précède  que  100  de  mercure  ayant  été  remplacés 
par  31 ,73  de  cuivre,  qui  l’ont  été  à leur  tour  par  28  de  fer,  sans  que  la 
quantité  de  chlore  contenue  dans  la  solution  ait  varié,  28  de  fer  sont  équi- 
valents à 31,75  de  cuivre  et  à 100  de  mercure.  Comme  d’ailleurs,  1 d’hydro- 
gène a été  remplacé  par  28  de  fer,  ces  deux  quantités  sont  encore  équiva- 
lentes, et,  comme  enfin  plusieui’s  quantités  équivalentes  il  une  quantité 
commune  sont  équivalentes  enti'e  elles,  1 d’hydrogène  équivaut  à 100  de 
inercui’e  et  à 31,75  de  cuivre.  Les  nombres  qui  expriment  ainsi  les  rapports 
selon  lesquels  les  corps  se  remplacent  dans  les  combinaisons  chimiques, 
portent  le  nom  d 'équivalents.  Pour  ces  rapports,  l’hydrogène  a été  pris 
comme  unité,  pai’ce  qu’il  est  de  tous  les  corps  connus  celui  dont  l’équi- 
valent est  le  moins  élevé. 
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SYMBOLES 

Les  symboles  sont  les  lettres  par  lesquelles  on  représente  un  corps.  Ces 
symboles  sont  ordinairement  la  première  lettre  du  nom  français  ou  latin,  ou 
les  deux  premières  lettres,  ou  la  première  et  la  dernière  quand  plusieurs 
noms  commencent  par  la  même. 

Nous  allons  donner  le  nom  des  corps  simples  avec  leur  symbole,  leur 
équivalent,  ainsi  que  leur  poids  atomique. 


TABLEAU  UES  COUPS  SIMPLES 


Nuui. 

Symbole. 

Équivalent. 

Poids  atomique. 

Nom. 

Symbole. 

Équivalent. 

Poids  atomique. 

Aluminium . 

Al 

13,7;; 

27,5 

Mercure  . . 

«g 

100 

200 

Antimoine  . 

Sb 

120 

120 

Molybdène  . 

. 

Mo 

48 

96 

Argent,  . . 

Ag 

108 

108 

Nickel  . . . 

Ni 

29,5 

59 

Arsenic.  ^ . 

As 

75 

75 

Niobium  . . 

Nb 

47 

94 

Azote  . . . 

Az 

14 

14 

Or 

Au 

98,3 

196,0 

Baryum  . . 

Ba 

68,5 

137 

Osmium  . . 

Os 

99,5 

199 

Bismuth  . . 

Bi 

210 

210 

Oxygène  . . 

O 

8 

16 

Bore.  . . . 

Bo 

11 

11 

Palladium  . 

Pd 

53,25 

106,5 

Brome . . . 

Br 

80 

80 

Phosphore  . 

P 

31 

31 

Cadmium.  . 

Cd 

56 

112 

Platine . . . 

Pt 

98,35 

196,7 

Calcium  . . 

Ca 

20 

40 

Plomb  . . . 

Pb 

103,5 

207 

Carbone  . . 

C 

6 

12 

Potassium  . 

K 

39 

89 

Cærium.  . . 

Ce 

70,65 

141,3 

Rhodium.  . 

Rh 

52 

104 

Césium.  . . 

Cs 

133 

133 

Rubidium  . 

Rb 

85 

85 

Chlore  . . . 

Cl 

35,5 

35,5 

Ruthénium . 

Ru 

52 

104 

Chrome  . . 

Gr 

26,25 

52,5 

Samarium  . 

Sa 

» 

» 

Cobalt  . . - 

Go 

29,3 

58,6 

Scandium  . 

Sc 

22 

44 

Cuivre  . . . 

Cu 

31,5 

63 

Sélénium.  . 

Se 

39,75 

79,5 

Decipium.  . 

De 

3 o ^ u 

171 

Silicium  . . 

Si 

14 

28 

Didyme.  . . 

Di 

72 

144 

Sodium  . . 

Na 

23 

23 

Erbium.  . . 

Er 

166 

166 

Soufre . . . 

S 

16 

32 

Etain.  . . . 

Su 

59 

118 

Strontium  . 

St 

43,75 

87,5 

Fer  .... 

Fe 

28 

56 

Tantale.  . . 

'l'a 

91 

182 

Fluor.  . . - 

Fl 

19 

19 

Tellure.  . . 

Te 

64,5 

129 

Gallium  . . 

Ga 

35 

70 

Thallium.  . 

Tl 

204 

204 

Germanium. 

Ge 

» 

72,30 

Thorium . , 

Th 

58,5 

234 

Glucinium  . 

G1 

4,62 

9,25 

Thulium  . . 

Thu 

» 

170,7 

Holmium.  . 

Ho 

» 

» 

Titane  . . . 

Ti 

25 

50 

Hydrogène  . 

H 

1 

1 

Tungstène  . 

Tu 

92 

184 

Indium.  . . 

lu 

567 

113,4 

Uranium.  . 

li 

60 

240 

Iode  .... 

I 

127 

127 

Vanadium  . 

Va 

51,3 

51,3 

Iridium  . . 

Ir 

98,5 

197 

Ytterbium  . 

Y b 

173 

173 

Lanthane.  . 

La 

67,5 

135 

Yttrium  . . 

Yt 

46,25 

92,5 

Lithium  . . 

Li 

J 

7 

Zinc  .... 

Zn 

32,75 

65,5 

Magnésium. 
Manganèse  . 

Mg 

Mn 

12 

27,5 

24 

55 

Zirconium  . 

• 

Zr 

45 

90 
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THÉORIE  ATOMIQUE 

M.  le  docteur  Denigès  a bien  voulu  nous  accorder  l’autorisation  de  repro- 
duire sa  brochure  Exposé  élémentaire  des  principes  fondamentaux  de  la 
théorie  atomique  ; nous  avons  largement  usé  de  la  permission  : pour  nous 
et  nos  lecteurs  nous  11e  saurions  trop  remercier  notre  ami. 

Loi  d'Avogadro  et  d' Ampère.  — Les  corps  à l’état  gazeux  sont  soumis, 
avons-nous  dit,  à des  lois  physiques  simples  et  régulières;  si  on  en  considère 
un  nombre  quelconque,  pris  dans  les  mêmes  conditions  de  volume,  de  tem- 
pérature et  de  pression,  011  constate  que  tous  se  contractent  ou  se  dilatent 
sensiblement  de  la  même  quantité  pour  une  même  variation  de  température 
ou  de  pression.  La  dilatabilité  des  corps  solides  ou  liquides  est,  au  contraire, 
très  différente  d’un  corps  à l’autre. 

11  doit  donc,  évidemment,  y avoir  grande  analogie  de  structure  pour  les 
substances  gazéiformes,  et,  au  commencement  de  ce  siècle,  Avogadro  en 
Italie,  Ampère  en  France,  émirent  l’idée  que  des  volumes  égaux  de  gaz  pris 
dans  les  mêmes  conditions  de  température  et  de  pression  renferment  le 
même  nombre  de  molécules. 

Nous  allons  essayer  d’arriver  au  même  résultat  et  de-démontrer  l’exactitude 
de  cette  loi  en  nous  basant  sur  les  phénomènes  de  diffusion. 

Lorsqu’un  corps  est  doué  d’un  mouvement  de  translation,  il  y a à consi- 
dérer, au  point  de  vue  du  choc  qu’il  peut  produire,  deux  choses,  sa  vitesse 
et  sa  masse. 

On  démontre  en  mécanique  que  la  pression  qu’il  exerce  sur  un  obstacle 
qu'il  vient  heurter  est  égale  à la  moitié  du  produit  de  sa  masse  m par  le 

carré  de  sa  vitesse  v.  Cette  pression  est  donc  — - — , c’est  ce  qu’on  appelle 
la  puissance  vive  de  ce  corps,  et  un  gaz  renfermant  N molécules  identiques  en 

ÏÏIV~ 

masse  et  en  vitesse  aura  pour  puissance  vive  totale  N -3-  ; c’est  cette  force 
totale  qui  mesure  évidemment  la  pression  du  gaz. 

Si  nous  supposons  pris  dans  les  mêmes  conditions  de  volume,  température 
et  pression  x gaz,  renfermant  respectivement  Ni,  N2,  Na,...,  N.r  molécules  de 
masse  my,  m.,,  w;J,...,  mx  et  de  vitesse  vu  v.,,  u3,...,  vx,  ces  gaz  exerçant, 
puisque  nous  les  avons  pris  tels,  la  même  pression  sur  le.s  vases  qui  les 
renferment,  doivent  avoir  même  force  vive  totale,  et  011  peut  poser  : 

N,  ■mi  vf Nj  m2  vf N , m,v  vx- 

Ü 2 2 

d'où 

N,  m,  vf  = N2  m2  v.f  = ...  = N*  m vp, 
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v,2 N2  m 

v./  Nj  m 


D’autre  part,  les  molécules  gazeuses,  indépendantes  les  unes  des  autres  et 
douées  d’un  rapide  mouvement  de  translation,  sont  susceptibles  de  se 
répandre  non  seulement  dans  le  vide,  mais  aussi  dans  d’autres  atmosphères 
gazeuses  et  même  dans  des  liquides  sans  action  chimique  (exemples  : l’air, 
les  vapeurs  mercurielles  dans  l’eau),  c’est  ce  qu’on  nomme  la  diffusion 
gazeuse. 

Cette  diffusion  n’est  pas  empêchée,  mais  seulement  ralentie  par  l'interpo- 
sition entre  le  gaz  considéré  et  le  milieu  où  il  doit  se  diffuser,  d’un  corps 
poreux  en  lames  minces,  tel  que  du  graphite  artificiel.  Les  molécules 
gazeuses  circulent  à travers  les  pertuis  de  ces  diaphragmes  comme  à travers 
des  tunnels,  mais  en  ralentissant  leur  course,  ce  qui  permet  d’étudier 
aisément  la  vitesse  de  diffusion  des  gaz  dans  ces  nouvelles  conditions. 

Par  une  série  de  nombreuses  expériences,  Graham  a démontré  vers  1832 
que  la  vitesse  de  diffusion  des  divers  gaz  est,  à pression  égale,  en  raison 
inverse  de  la  racine  carrée  de  leur  densité,  c’est-à-dire  de  leur  masse.  Or, 
pour  volumes  égaux  de  gaz  renfermant  N,,  N2,...,  Nr  molécules  de  masses 
respectives  mu  m2,  ...,  mr,  les  masses  totales  sont  Nimt,  N2m2,  ...,  N xmx,  et 
si  nous  désignons  par  a»,  ...,  ax  les  vitesses  de  diffusion,  nous  pourrons 
écrire,  d’après  la  loi  de  Graiiam  : 


En  élevant  au  carré  il  vient  : 


a,2 N2  mi 

ai 2 N,  mi  ’ 


et  comme  nous  avons  posé  plus  haut 


V _ N2  m, 
vJ  N.  m,  ’ 


il  vient  : 


at2 v 

a J ~ V : 


d’où 


a, v 

7T2~v: 


Ces  deux  dernières  fractions  étant  égales,  il  en  résulte  que  les  termes  de 
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l'une  sont  des  multiples  de  ceux  de  l’autre  par  un  même  terme,  k par  exemple, 
et  on  peut  écrire  : 

al  k = tq  ; a2k  — ra, 


ou  encore 


c'est-à-dire  que  les  vitesses  de  diffusion  des  gaz  sont  proportionnelles  aux 
vitesses  de  leurs  molécules  et  que  si  cette  vitesse  change,  la  vitesse  de  dif- 
fusion changera  également. 

Cela  posé,  lorsqu’on  mélange  deux  gaz  quelconques,  pris  dans  les  mêmes 
conditions  de  température  et  de  pression,  on  constate  expérimentalement 
que  la  vitesse  de  diffusion  de  ces  gaz  n’est  pas  modifiée  par  le  fait  du 
mélange  ; il  en  résulte  que  la  vitesse  de  translation  de  leurs  molécules  et, 
par  suite,  leur  force  vive  individuelle  n'est  pas  non  plus  modifiée,  ce  qui  ne 
peut  se  produire  que  si  ces  forces  vives  sont  égales  pour  les  deux  gaz  consi- 
dérés. 

Dans  le  cas  contraire,  ces  molécules,  sans  cesse  en  mouvement,  régulari- 
seraient, par  leurs  chocs  mutuels,  leurs  forces  vives  individuelles,  de  telle 
sorte  qu’à  un  moment  donné  la  force  vive  individuelle  de  toutes  les  molé- 
cules tendrait  vers  une  valeur  commune  différente  de  ce  qu’elle  était  précé- 
demment pour  chaque  gaz  et  les  vitesses  de  translation  des  molécules 
seraient  modifiées  dans  le  même  sens,  puisque,  pour  un  même  corps,  ce  qui 
est  variable  dans  la  force  vive,  c’est  la  vitesse  et  non  la  masse,  qui  reste 
constante. 

Il  y aurait  donc  différence  dans  les  vitesses  de  translation  moléculaire  et, 
par  suite,  dans  les  vitesses  de  diffusion  de  chaque  gaz  d’un  mélange,  même 
en  faisant  la  correction  due  au  changement  de  pression,  selon  qu’on  mesu- 
rerait ces  vitesses  avant  ou  après  le  mélange  ; comme  on  a constaté,  au 
contraire,  une  identité  complète  entre  les  valeurs  obtenues  dans  l’un  et 
l'autre  cas,  il  faut  qu’il  y ait  égalité  des  forces  vives  individuelles  : 

m,  vp  = mt  i>22  = ...  = mx  vx~  = q 

et  puisque  nous  avons  établi  plus  haut  que  pour  volumes  égaux  de  gaz 
pris  dans  les  mêmes  conditions  de  température  et  de  pression  on  pouvait 
écrire  : 

N,  mt  tq2  — N2  m2  v22  = ...  = N*  mx  vx 2, 


remplaçant  dans  cette  dernière  série  d’égalités  mpq'2,  w2u22,...,  mxvx2,  par 
leur  valeur  commune  q , il  vient  : 


0 0 
/U  «1 
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en  divisant  par  q : 

N,  = Na  = ...  = N„ 

expression  algébrique  de  la  loi  d’AvoGADRO  et  d’AMPÈRE  indiquant  que 
volumes  égaux  de  gaz  ou  corps  gazéiformes  pris  dans  les  mêmes  conditions 
de  température  et  de  pression  renferment  le  même  nombre  de  molécules. 

Il  est  actuellement  possible  à l’aide  de  ces  données  d’établir  des  relations 
entre  les  poids  des  molécules  des  divers  gaz  ou  vapeurs. 

Supposons  pris  à la  température  de  0°  et  à la  pression  de  760mm  de  mercure 

1 litre  d’hydrogène, 

1 d°  d’oxygène, 
l d°  d’azote, 

1 d°  de  gaz  carbonique. 

On  peut  représenter  leur  poids  de  deux  façons,  soit  en  grammes,  soit  en 
poids  d’un  litre  d’air  ou  fraction  de  ce  poids. 

En  effet  : 

1 litre  d’hydrogène  pèse  soit  0gr,09  soit  son  égal,  0,0692  X 

1 — d’oxygène  — lgr,43  — 1,1056  X lgr,3. 

I — d’azote  — lgr,256  — 0,97  X 1gr,3. 

1 — de  gaz  carb.  — lgr,977  — 1,53  X 1er, 3. 

(l°r,3  étant  le  poids  d’un  litre  d’air.) 

Les  quantités  0,0692  ; 1,1056;  0,97  ; 1,53,  indiquant  combien  de  fois  1 litre 
des  gaz  correspondants  pèse  de  fois  1 litre  d’air,  s’appellent  densités  de  ces  gaz. 

Si  nous  désignons  par  D la  densité  d’un  gaz  ou  d’une  vapeur  quelconque, 
expérimentalement  établie,  le  poids  d’un  litre  de  ce  gaz  ou  de  cette  vapeur 
sera  exprimé  par  la  relation 

D x lBr,3. 

Si  nous  représentons  par  N le  nombre  de  molécules  contenues  dans  1 litre 
d’hydrogène  pris  dans  des  conditions  déterminées,  d’après  le  principe  d’Avo- 
GADRO, 1 litre  des  autres  gaz,  pris  dans  les  mêmes  conditions,  en  contiendra 
aussi  N. 

Si  on  connaissait  N,  on  aurait  par  une  simple  division  le  poids  absolu 
de  la  molécule  de  tous  ces  gaz.  En  effet,  1 molécule  d’hydrogène  pèserait 

0,0692  x lgr,3  _ . 


et  I molécule  d’un  gaz  quelconque  X, 
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Comme  on  ne  connaît  pas  N,  le  poids  absolu  des  molécules  des  corps 
gazéiformes,  en  grammes  ou  fraction  de  gramme,  ne  peut  être  connu,  mais 
par  contre  on  peut  savoir  combien  1 molécule  d’oxygène,  d’azote,  de  gaz 
carbonique,  de  chlore,  etc.,  pèse  de  fois  la  molécule  d’hydrogène  dont  le 
poids  lui-même  peut,  comme  nous  l’avons  vu,  être  exprimé  par 

. 0,0692  x IKr,3 

Il  TV • 

N 

On  a alors  pour  la  molécule  d’oxygène  O dont  le  poids  est 

n _ 1 ,1066  x!B',3 
O _ ^ , 

en  le  comparant  au  poids  de  la  molécule  d’hydrogène, 

O 1.1066  X lKr,3  1,1056  X 1^,3  X N , JA„C  I 

_ 7 l A \ 

h ~ N h ~ N x 0,0692  x lBr3  “ ’ 0,0692  ’ 

et  en  général  pour  la  molécule  x d’un  gaz  X, 

x D x Or.3 Dxl5',3xN  _ _ 1 

h ~ N h ~ N x 0,0692  X lsr3  ~ X 0,0692  ’ 

d’où 

* = h x D x 07^92  = h x D x 14>44  (PuiscPie  ëqik  = 14’44)> 

Et  si  l’on  fait  arbitrairement  h = 1,  on  a : 

x = I X D x 14,44  = D x 14,44. 

C’est-à-dire  : 

Le  poids  moléculaire  ou  mieux  la  densité  moléculaire  d’un  gaz  ou  d’une 
vapeur  par  rapport  à la  molécule  d’hydrogène  prise  pour  unité  s’obtient  en 
multipliant  par  la  constante  14,44  la  densité  de  ce  gaz  ou  de  cette  vapeur  par 
rapport  à l’air. 

Nota.  — La  détermination  des  poids  moléculaires  est  donc  liée  à celle  des 
densités  de  vapeurs,  nécessitant  elle-même  qu’on  connaisse  la  température  t, 
la  pression  h,  le  volume  v et  le  poids  p du  corps  gazeux  considéré. 

Pour  les  corps  gazéifiables  par  la  chaleur  sans  décomposition,  les  quan- 
tités t et  h sont  tou  jours  rapidement  et  aisément  fixées.  Pour  les  deux  autres 
valeurs  v et  p,  selon  le  procédé  employé  pour  la  prise  de  la  densité  ou  bien  p 
est  donné  par  une  simple  pesée  préalable,  et  seule  la  détermination  rigou- 
reuse de  v est  plus  ou  moins  délicate  (méthodes  Gay-Lussac,  Hoffmann, 
Meyer)  ou  bien,  au  contraire,  la  difficulté  du  problème  consiste  à fixer 
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exactement  p,  le  jaugeage  de  v étant  une  opération  courante  (procédés 
Dumas,  Sainte-Claire  Deville  et  Troost). 

En  ce  qui  concerne  les  corps  que  la  chaleur  altère  avant  leur  transforma- 
tion en  vapeurs,  le  problème  se  complique  et  paraîtrait  insoluble  si  l’on 
n 'avait  recours  aux  nouvelles  idées  introduites  dans  la  science  par  J. -II.  Van’t 
Hoff,  d’Amsterdam. 

Ce  savant  a émis  en  effet  l’idée,  prouvée  d'ailleurs  expérimentalement  par 
la  concordance  parfaite  des  phénomènes  observés  et  calculés,  que  les  molé- 
cules d’un  corps  en  dissolution  très  étendue  se  comportent  comme  les  molé 
cules  d’un  gaz  parfait,  c’est-à-dire  qu’elles  sont  indépendantes  les  unes  des- 
autres,  douées  de  mouvements  rapides  et  que,  choquant  dans  leur  course  les 
parois  du  vase  qui  les  renferme,  elles  leur  impriment  une  pression  spé- 
ciale appelée  pression  osmotique  qui  est  pour  les  solutions  cç  qu’est  la  pres- 
sion gazeuse  pour  les  substances  gazéiformes. 

Or,  ici  sur  les  quatre  éléments  t,  h,  v,  p,  nécessaires  pour  obtenir  la  den- 
sité de  vapeur  d’un  corps,  la  pression  osmotique  h est  la  seule  qui  soit 
malaisée  à obtenir  et,  de  fait,  sa  mesure  directe  n’est  pas  encore  entrée  dans 
la  pratique.  Cependant  on  peut  la  déterminer  indirectement  en  tenant 
compte  de  la  relation  qui  existe  entre  l’abaissement  du  point  de  congélation 
des  solutions  étendues  ou  encore  entre  l’abaissement  de  la  tension  de  vapeur 
dos  mêmes  solutions  et  la  pression  osmotique  et,  par  suite,  le  poids  molécu- 
laire. 

Ces  faits  ont  été  découverts  par  M.  Raoult,  de  Grenoble,  qui  a créé  sous  le 
nom  de  cryoscopie  une  méthode  générale  pour  la  détermination  du  poids 
moléculaire  des  corps  solubles  dans  un  véhicule  assez  facile  à congeler. 

Réduit  à sa  formule  empirique,  et  sans  rechercher  comment  il  se  relie  à 
la  théorie  de  Van’t  Hoff,  le  principe  de  la  méthode  peut  être  résumé  ainsi  : 

I.  Tout  corps  en  se  dissolvant  dans  un  composé  défini  liquide,  capable  de 
se  solidifier,  en  abaisse  le  point  de  solidification. 


II.  On  appelle  coefficient  d'abaissement  de  solidification  pour  une  subs- 
tance donnée,  le  nombre  de  degrés  ou  de  fractions  de  degré  exprimant  la 
différence  existant  entre  le  point  de  solidification  du  dissolvant  et  celui 
d’une  solution  de  1 gramme  de  substance  dans  100  grammes  du  dissol- 
vant. 


III.  Le  produit  du  coefficient  d’abaissement  d'un  corps  donné  par  le  poids 
moléculaire  de  ce  corps  est  égal  à la  constante  40  si  le  dissolvant  est 
l’acide  acétique,  aux  constantes  50  ou  50/2  si  le  dissolvant  est  la  benzine.  La 
constante  50 f2  correspondant  aux  alcools,  phénols  et  acides  organiques,  la 
constante  50  aux  autres  composés  organiques  et  aux  chlorures  et  bromures- 


mme  raux. 
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Avec  l’eau  comme  dissolvant,  le  nombre  de  constantes,  c’est-à-dire  de 
catégories  chimiques,  est  plus  considérable  et,  par  suite,  la  loi  plus  com- 
plexe. 

On  comprend  donc  que  si  l'on  a,  d’après  la  loi  de  Raoult  : Poids  molécu- 
laire X coefficient  d’abaissement  = constante,  on  peut  en  déduire  : 


Poids  moléculaire  = 


Constante 

Coefficient  d’abaissement 


Et  la  fixation  des  poids  moléculaires  se  réduit  à déterminer  des  points  de 
solidification  ou  congélation,  ce  qu'on  fait  avec  des  thermomètres  très  sen- 
sibles donnant  le  1/50  de  degré. 


ATOMES  ET  POIDS  ATOMIQUES 

Les  molécules  d’un  corps  représentent-elles  le  dernier  degré  de  division  de 
la  matière  ? 

Nous  avons  démontré  qu'elles  devaient  être  indivisibles  par  les  agents 
mécaniques,  et  de  là  se  déduit  la  définition  de  la  molécule  : 

La  molécule  d'un  corps  est  la  plus  petite  partie  de  ce  corps  qui  puisse 
exister  à l'état  de  liberté. 

Les  phénomènes  chimiques  vont  nous  ouvrir  un  nouveau  point  de  vue  et 
nous  amener  à conclure  que  les  molécules  sont  à leur  tour  composées  de 
parties  plus  petites,  qui  ne  peuvent,  il  est  vrai,  se  séparer  les  unes  des  autres 
sous  l’influence  des  agents  mécaniques,  mais  qui  se  disloquent  dans  les 
réactions  chimiques  pour  former  des  groupements  différents  avec  les  parti- 
cules provenant  de  la  division  d’autres  molécules. 

Lorsqu’on  met,  en  effet,  en  présence  de  la  lumière  diffuse,  volumes  égaux 
de  chlore  et  d’hydrogène,  soit  1 litre  de  chacun  de  ces  gaz,  on  obtient  un 
mélange  encore  jaune  verdâtre  comme  le  chlore  lui-même,  mais  d’une  teinte 
un  peu  atténuée,  et  dont  le  volume  est  de  2 litres. 

Si  l’on  observe  ce  mélange,  on  constate  que  la  coloration  propre  du 
chlore  ainsi  que  son  odeur  disparaissent  peu  à peu  et  au  bout  d’un  certain 
temps  (si,  toutefois,  les  conditions  extérieures  de  température  et  de 
pression  n’ont  pas  changé),  on  a 2 litres  d’un  nouveau  gaz  dont  toutes 
les  parties  sont  identiques  entre  elles  et  qui  est  essentiellement  différent 
des  gaz  générateurs  : il  n’est  plus  coloré,  n’a  plus  l'odeur  de  chlore, 
n’est  pas  inflammable  comme  l’hydrogène,  est  instantanément  absorbé  par 
l’eau,  etc. 

Comme  il  est  convenu  que  les  gaz  générateurs  et  le  gaz  résultant  sont 
observés  dans  les  mêmes  conditions  de  température  et  de  pression,  on  peut 
leur  appliquer  la  loi  d’AvoGADRO  et  écrire  : 
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Schéma  de  1 molécule  d’hydrogène  Schéma  de  2 molécules  du  gaz  résultant  Schéma  de  2 molécules  du  même  gaz 

et  de  1 molécule  de  chlore.  de  leur  combinaison  dans  le  cas  de  dans  le  cas  de  partage  égal  des  mo- 

partage  inégal  des  molécules  généra-  lécules  génératrices.  Les  molécules 

trices.  Les  molécules  composées  sont  composées  sont  identiques  entre 

içi  différentes  entre  elles.  elles. 
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It'abord  un  simple  mélange  de  4 molécules  de  chlore  Puis  une  combinaison  renfermant  8 molécules  iden- 

et  4 molécules  de  II  occupant  un  volume  égal  à la  tiques  composées  chacune  de  1/2  molécule  de  Cl  et 

somme  des  précédents.  1/2  molécule  de  II  et  dont  le  volume  total  est  égal  à 

la  somme  de  ceux  des  gaz  générateurs. 
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Si  1 litre  de  chlore  renferme  N molécules, 

1 litre  d’hydrogène  en  renfermera  le  même  nombre. 

1 litre  du  gaz  résultant  de  leur  combinaison  renfermera  également  N 
molécules, 

et  2 litres  de  ce  même  gaz,  c’est-à-dire  la  totalité  du  composé  envisagé,  en 
renfermeront  2N  molécules. 

S'il  y avait  eu  simplement  mélange,  c’est-à-dire  juxtaposition  des  molé- 
cules de  chlore  et  d’hydrogène,  on  comprendrait  qu’il  y ait  en  tout  dans  le 
mélange  2N  molécules.  N -f-  N égalant  2N  ; mais  il  y a eu  formation  d’un 
nouveau  corps  dans  lequel  on  ne  retrouve  plus  les  propriétés  ni  du  chlore 
ni  de  l’hydrogène,  il  faut  donc  que  les  molécules  de  ces  corps  se  soient 
fusionnées  et  non  juxtaposées. 

Se  sont-elles  fusionnées  partiellement  ? Assurément  non,  puisque  le  gaz 
résultant  a toutes  ses  parcelles  identiques  ; il  faut  donc  admettre  que  toutes 
les  molécules  des  gaz  générateurs  ont  participé  à la  combinaison  et  se  sont 
réunies  par  groupes  identiques. 

Chacune  des  unités  chimiques  résultant  de  cette  fusion  (unités  qui  consti- 
tuent les  molécules  du  nouveau  corps)  est-elle  composée  d 'une  molécule  de 
chlore  plus  une  molécule  d’hydrogène  ? Non  encore,  parce  que 

Si  1 mol.  de  Cl  -f  1 mol.  de  II  donnaient  1 seule  mol.  du  nouveau  gaz, 

N mol.  de  Cl  -f-  N mol.  de  II  donneraient  N mol.  du  nouveau  gaz, 
or,  il  y en  a 2N  molécules,  d’après  le  volume  occupé. 

A plus  forte  raison  ces  groupes  ne  sont-ils  pas  composés  de  plus  de  1 molé- 
cule d’hydrogène  ou  de  chlore,  car  le  gaz  produit  aurait  encore  moins  de 
N molécules  ; ils  ne  peuvent  donc  être  constitués  que  de  fraction  de  molé- 
cules des  gaz  générateurs  puisqu'il  y a 2N  molécules  du  nouveau  gaz  et 
que  chacun  doit  renfermer  du  chlore  et  de  l’hydrogène. 

Comment  cette  division  s’est-elle  effectuée  ? On  ne  peut  supposer  qu'elle- 
se  soit  faite  en  plus  de  deux  parties,  puisqu’on  aurait  alors  une  somme  plus 
grande  que  2N  molécules,  ni  en  deux  parties  inégales,  parce  que  si  les  molé- 
cules de  chlore,  par  exemple,  étaient  parlagées  en  deux  parties  inégales,  alors 
même  que  celles  d’hydrogène  seraient  divisées  en  deux  moitiés  égales,  on 
formerait  par  combinaison  des  molécules,  dont  la  somme  serait,  il  est  vrai, 
égale  à 2N,  mais  dont  les  unes  renfermeraient  plus  de  chlore  que  les  autres 
et  seraient  par  suite  hétérogènes,  ce  qui  est  contraire  à l’expérience.  Il  faut 
donc  admettre,  pour  répondre  aux  diverses  conditions  nécessaires  que  nous 
venons  d’examiner,  que  dans  l'acte  de  leur  combinaison,  les  molécules  de 
chlore  et  celles  d’hydrogène  se  divisent  en  deux  parties  égales,  chacune  des 
moitiés  des  unes  se  fusionnant  aussitôt  avec  chacune  des  moitiés  des  autres 
pour  constituer  le  corps  composé  acide  chlorhydrique. 
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On  en  conclut  que  les  molécules  sont  elles-mêmes  susceptibles  de  division 
dans  les  phénomènes  chimiques. 

En  faisant  l’analyse  quantitative  des  diverses  combinaisons  qui  renferment 
un  même  corps,  l’hydrogène,  par  exemple,  on  peut  dresser  un  tableau  mon- 
trant la  fraction  de  molécule  qui  entre  en  combinaison  : 


CORPS  HYDROGÉNÉS 

POIDS 

ou,  mieux,  rapport  moléculaire  ob- 
tenu en  multipliant  par  14,44  la 
densité  du  corps  à l’état  gazeux. 

QUANTITÉ  D’HYDROGÈNE 
dans  la 

molécule  du  corps  considéré. 

Hydrogène  libre  . . . 

1 

1 molécule 

Acide  chlorhydrique.  . 

30,5/2 

1/2  mol. 

Acide  bromhydrique.  . 

81/2 

1/2 

Acide  iodhydrique  . . 

128/2 

1/2 

Ammoniaque 

17/2 

3/2 

Gaz  des  marais.  . . . 

16/2 

4/2 

Acide  acétique  .... 

60/2 

4/2 

Alcool  éthylique  . . . 

46/2 

6/2 

Ether  ordinaire.  . . . 

74/2 

10/2 

Dans  ce  tableau  on  voit  que  la  plus  petite  quantité  d’hydrogène  renfer- 
mée dans  un  composé  hydrogéné  quelconque  est  égale  à 1/2  molécule. 

Donc  la  molécule  d’hydrogène  est  divisible,  mais  au  plus  en  deux  parties 
égales,  et  la  1/2  molécule  d’hydrogène  est  la  plus  petite  partie  de  ce  corps  à 
laquelle  on  puisse  arriver  par  les  actions  chimiques  ; cette  partie  ultime  est 
donc  indivisible  mécaniquement  et  chimiquement,  c'est-à-dire  par  tous  les 
agents  dont  nous  disposons  et  pour  cela  on  l’a  nommée  atome,  qui  veut 
dire  insécable. 

De  même  en  dressant  le  tableau  des  principales  substances  phosphorées 
volatiles 


CORPS  PIIOSPIIORÉS 

RAPPORT  MOLÉCULAIRE 
(obtenu 

comme  précédemment). 

QUANTITÉ  DE  PHOSPHORE 
dans  la  molécule 
du  corps  considéré. 

Phosphore  (libre) 

62 

1 molécule 

Hydrogène  phosphoré  liquide. 

06/2 

1/2 

Hydrogène  phosphoré  gazeux. 

34/2 

1/4  - 

Trichlorure  de  phosphore  . . 

137,5/2 

1/4  - 

Oxychlorure  de  phosphore  . . 

133,5/2 

1/4  — 

on  trouve  que  l’atome  de  phosphore  est  égal  au  quart  de  sa  molécule. 
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Enfin,  parles  mêmes  considérations,  on  observe  que  la  plus  petite  fraction 


de  molécule  susceptible  d’exister  dans 
qui  renferment  les  corps  suivants  est  : 

Pour  le  chlore, 
Pour  le  brome, 
Pour  l’azote, 

Pour  l’oxygène, 
Pour  l’arsenic, 
Pour  le  mercure, 
Pour  le  zinc, 
Etc.,  etc. 


une  molécule  entière  des  composés 

1/2  molécule. 

1/2  — 

1/2  — 

1/2  — 

1/4 

1 

1 — 


Ce  qui  veut  dire  que  les  molécules  du  chlore,  du  brome,  de  l’azote,  de 
l'oxygène,  renferment  2 atomes  ; celle  de  l’arsenic,  4 ; celles  du  mercure  et 
du  zinc,  1 seul  atome,  etc. 

On  connaît  aujourd’hui  environ  TU  atomes  d’espèces  différentes  qui 
portent  un  nom  distinct,  se  représentent  par  un  symbole  correspondant 
spécial,  et  forment  par  leur  agrégation  diverse  les  molécules  de  toutes  les 
substances  connues. 

Lorsque  tous  les  atomes  d’une  molécule  sont  identiques  entre  eux,  la  molé- 
cule est  dite  simple  et  on  peut  la  schématiser  par  un  cercle  divisé  en  autant 
de  secteurs  égaux  qu’elle  renferme  d’atomes  : 


1 molécule  de  phosphore 
renfermant  4 atomes 
identiques  entre  eux. 


Fig.  3. 

1 molécule  de  soufre  (à  500°; 
renfermant  6 atomes  iden- 
tiques entre  eux. 


On  la  représente  aussi  par  le  symbole  de  l’atome  surmonté  d’un  exposant 
indiquant  le  nombre  d’atomes  par  molécules. 

Ex.  : P1  pour  le  phosphore  ; S6  pour  le  soufre  à 500°. 

Lorsqu’un  corps  ne  renferme  que  des  molécules  simples,  on  l’appelle  corps 
simple.  Il  y a évidemment  autant  de  corps  simples  que  d’atomes  d’espèces 
différentes,  c’est-à-dire  70  environ. 

Si  les  atomes  constituant  la  molécule  sont  différents  les  uns  des  autres, 
on  a une  molécule  composée  qu’on  peut  figurer  par  un  cercle  renfermant 
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autant  de  secteurs  semblables  qu’il  y a d’atomes  identiques,  autant  de  sec- 
teurs différents  qu’il  y a d’atomes  divers  : 


Fig.  4.  — I molécule  d’ammoniaque  renfermant  3 atomes  d’hydrogène  identiques 

et  1 atome  d’azote. 

Ce  qui  peut  se  traduire  sous  une  autre  forme,  en  écrivant  à la  suite  les  uns 
des  autres  les  symboles  des  divers  atomes  composants  avec  l’exposant  qui 
indique  le  nombre  de  ces  atomes,  lorsque  ce  nombre  est  supérieur  à l’unité. 

Ex.  : AzH3  pour  l’ammoniaque  ; SO'IF  pour  l’acide  sulfurique,  etc. 

Un  corps  composé  est  celui  dont  les  molécules  (d’ailleurs  toutes  identiques 
entre  elles)  sont  composées. 

Quand  il  ne  rentre  dans  la  molécule  que  deux  espèces  d’atomes,  le  com- 
posé est  binaire , telle  est  l’ammoniaque  AzlF  ; il  est  ternaire  quand  il  y a 
trois  espèces  d’atomes,  tel  est  l’acide  azotique  AzCFIi  ; quaternaire  quand  il 
en  a de  quatre  espèces,  comme  dans  l’urée  COAz8H'\  etc. 


Nous  avons  vu  plus  haut,  en  examinant  la  composition  quantitative  des 
principales  combinaisons  hydrogénées,  que  l’atome  d’hydrogène  est  égal  à 
la  1/2  molécule  de  ce  corps,  il  en  résulte  qu’en  adoptant,  ainsi  que  nous  l’avons 
fait,  le  nombre  1 pour  rapport  moléculaire  de  l’hydrogène,  nous  sommes 
conduits  à attribuer  à son  atome  le  rapport  1/2. 

Pour  éviter  les  fractions,  on  est  convenu  de  doubler  le  rapport  moléculaire 
de  l’hydrogène,  c’est-à-dire  de  le  faire  égal  à 2,  ce  qui  n’a  aucun  inconvé- 
nient puisque  le  chiffre  choisi  est  arbitraire.  Il  faut  alors  doubler  les  rapports 
moléculaires  de  tous  les  autres  corps  et  le  rapport  atomique  doublant  aussi 
devient  pour  l’hydrogène,  2 X 1/2=  1 ; c’est,  par  suite,  le  rapport  ou  poids 
atomique  de  l’hydrogène  qui  est  pris  pour  unité  des  poids  moléculaires  et 
atomiques  de  tous  les  corps. 

Pour  que  les  rapports  moléculaires  restent  comparables,  il  faut,  dans  la 
formule  démontrée  précédemment  pour  obtenir  le  poids  moléculaire  x d’un 
corps  à l’aide  de  sa  densité  D à l’état  gazeux  : 

x — h x D x 14,44 , 


remplacer  h par  2 ; il  vient  alors  : 


x — 2 x 0 X 14,44  = D x 28,88. 
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On  peut  donc  énoncer  ainsi  les  règles  conventionnelles  adoptées  au  sujet 
des  poids  des  molécules  et  des  atomes  : 

I.  Le  poids , ou  plus  exactement  le  rapport  atomique  d'un  corps  s'obtient 
en  multipliant  par  28.88  sa  densité  à l'état  gazeux. 

II.  Le  poids , ou  mieux , le  rapport  atomique  d'une  substance  simple 
s'obtient  en  examinant  les  diverses  combinaisons  qui  renferment  cette  subs- 
tance, en  regardant  quelle  est  la  plus  petite  fraction  de  molécule  de  la  subs- 
tance considérée  rentrant  dans  ces  composés,  enfin  en  divisant  le  poids 
moléculaire  déjà  trouvé  par  le  dénominateur  de  cette  plus  petite  fraction. 

On  obtient  encore  les  poids  atomiques  à l’aide  de  la  chaleur  spécifique 
moyenne  de  ces  corps,  ainsi  que  l’ont  signalé  Dulong  et  Petit. 

On  appelle  chaleur  spécifique  d’un  corps  la  quantité  de  chaleur  nécessaire 
pour  élever  la  température  de  1 gramme  de  ce  corps  d’un  certain  degré  ther- 
mométrique au  degré  immédiatement  supérieur,  de  26°  à 27°,  par  exemple, 
de  30°  à 31°,  etc. 

Cette  quantité  de  chaleur  n’est  pas  constante  dans  toute  l’étendue  des 
températures  usuelles,  mais  elle  oscille  autour  d’une  valeur  moyenne  qu’on 
appelle  chaleur  spécifique  moyenne  entre  telle  et  telle  température. 

Or,  Dulong  et  Petit  ont  reconnu  que  cette  chaleur  spécifique  C (obtenue 
par  l’expérience),  multipliée  par  le  poids  atomique  P du  corps  corres- 
pondant, égalait  un  nombre  sensiblement  constant  et  voisin  de  6,66. 

On  a donc  : 

P x C = 6,60, 

d’où 

i>  — ^66 

C 

Ce  qui  veut  dire  qu’on  peut  obtenir  le  poids  atomique  d’un  corps  en 
divisant  le  nombre  constant  6,66  par  la  chaleur  spécifique  de  ce  corps. 

ATOMICITÉ  OU  VALENCE;  RADICAUX 

Dans  1 exemple  cité  précédemment  à propos  des  atomes,  nous  avons  vu 
qudm  atome  d’hydrogène  fixait  un  atome  de  chlore  pour  donner  une  molé- 
cule d’un  corps  composé,  le  gaz  chlorhydrique.  — Or,  quelle  que  soit  la 
combinaison  hydrogénée  binaire  où  l’hydrogène  ne  rentre  que  pour  un  seul 
atome,  on  constate  que  cet  atome  ne  fixe  jamais  plus  d 'un  atome  d’un  autre 
et  même  corps  ; pour  cette  raison  on  le  dit  monoatomique  ou  mieux  mono- 
valent. 

Il  en  est  de  même  des  atomes  de  chlore,  brome,  potassium,  sodium, 
argent,  etc.  Ce  sont  des  corps  monovalents  ; ils  sont  pris  par  suite  pour  uni- 
tés de  valence. 
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Au  contraire,  les  atomes  d’oxygène,  de  soufre,  zinc,  mercure,  cuivre,  etc., 
peuvent  fixer  au  maximum  2 atomes  d’un  corps  monovalent  tel  que  l’hydro- 
gène ou  le  chlore,  par  exemple;  ils  sont  dits  bivalents  ou  encore  divalents. 
Le  bore,  for  pouvant  fixer  3 atomes  monovalents,  sont  dits  trivalents. 

Le  carbone,  pouvant  en  fixer  4,  est  dit  lêtr avalent , etc. 

Ainsi,  pour  déterminer  le  degré  de  valence  ou  quantivalence  d'un  corps  A 
quelconque,  on  cherche  à le  combiner  avec  la  plus  grande  quantité  pos- 
sible d’un  corps  monovalent,  tel  que  l’hydrogène,  le  chlore,  le  sodium  ou 
l’argent,  par  exemple  ; le  composé  ainsi  formé  étant  analysé  indique  com- 
bien d’atomes  monovalents  ont  été  fixés  par  l’atome  du  corps  A.  Ce  nombre 
d’atomes  indique  la  valence  cherchée. 

Il  importe  d'observer  que  les  atomes  d’un  même  corps  ont  souvent  plu- 
sieurs valences  : ainsi  l’ammoniaque  AzlI3  dans  laquelle  fazote  fonctionne 
comme  trivalent  et  est  saturé  vis-à-vis  de  H seul,  se  combine  énergique- 
ment à la  température  ordinaire  avec  GUI  pour  former  le  composé  GlAzI I * 
dans  lequel  fazote  fixant  5 atomes  monovalents  fonctionne  comme  penta- 
valent. 

Cependant.,  nous  pouvons  dire  que  dans  la  limite  des  actions  chimiques 
que  nous  pouvons  produire  : 


C 

<D 

O 

r - 

G 
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1°  Les  Chloroïdes. 


2°  Les  Natroïdes. 


Sont  trivalents 
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£ Ü \ 

rt  g ' 

U! 

g a 

G 

Ui 


Les  Azotoïdes 


Fluor. 

Chlore. 

Brome. 

Iode. 

Lithium. 

\ Sodium. 

I Potassium. 
\ Argent. 
Bore. 

) 0r- 

' Thallium. 


I 
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Azote. 


^ Phosphore. 
Arsenic. 


Antimoine. 

Bismuth. 


e 

G 


G 

X 


, Oxygène. 

, r.  i r.  ) Soufre. 

lu  Les  Oxoïdes.  . { ,, , . 

Sélénium. 

Tellure. 

/ Calcium. 

2°  Les  Calcoïdes  . Baryum. 

\ Strontium. 

, ,,  , ..  ( Magnésium. 

3°  Les  Magnesoi-  t 

, >,  /me. 

L eS  ' ! Cadmium. 

4°  Les  Cuproïdes.  ■ ^u*ue' 

( Mercure. 

Fer. 

^ Nickel. 

t°  Les  Sidéroïdes.  Cobalt. 

I Chrome. 

\ Aluminium. 

41r>  , ...  ..  ( Carbone. 

2°  Les  Anthracoi-  1 

, Silicium. 

des / . 

\ Etain. 

3°  Les  corps  se  rattachant  au 
plomb  et  au  platine. 

Série  paire 
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Nous  avons  mis  de  côté  (I)  les  éléments  de  valence  impaire,  de  l’autre  (II) 
ceux  de  valence  paire,  car  il  est  à remarquer  que  les  valences  diverses  d’un 
même  corps  diffèrent  presque  toujours  de  deux  unités.  Elles  sont,  à peu  près 
constamment,  pour  une  même  substance,  paires  ou  impaires.  Ainsi  le  phos- 
phore est  tri  ou  pentavalent:  le  fer  bi  ou  tétravalent. 


M.  Kékulé  a eu  le  premier  l’idée  de  représenter  schématiquement  les 
atomes  monovalents  par  une  sorte  d’aimant  sphéroïde  à coupe  circulaire  à 
un  seul  centre  d’attraction  (un  seul  pôle)  : les  corps  polyvalents  par  des 
aimants  prismatiques,  à coupe  rectangulaire,  présentant  autant  de  centres 
d’attraction  que  la  quantivalence  du  corps  l’indique  : 


r4 

© 

J 

0 

1 J 

G 

Fig.  5. 

Atome  de  chlore  Atome  d'oxygène 

monovalent.  bivalent. 

Atome  de  carbone 
tétravalent. 

Pour  indiquer  les  combinaisons  on  joint  deux  à deux  les  centres  d’attrac- 
tion des  atomes  combinés,  deux  lignes  se  confondent  alors  en  une  seule 
n’ayant  plus  d’extrémité  libre  et  indiquant  l’échange  de  2 valences. 


Tétrachlorure  de  carbone. 


Oxychlorure  de  carbone.  Alcool  de  bois  ou  méthylol. 

Fig.  0. 


Au  lieu  d’employer  ces  symboles  qui  frappent  l’œil,  mais  compliquent  la 
représentation  graphique,  l’on  procède  différemment  aujourd’hui.  C’est  ainsi 
qu’on  est  convenu  d’écrire  : 

Cl' 

Le  tétrachlorure  de  carbone  Cl'  — C1V — Cl' 


Cl' 
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CI' 

I , 

L’oxychlorure  Clv  — O" 

I 

Cl' 


:u; 


L’alcool  de  bois 


H'  _clv—  O"  — II’ 

I 

U' 


Eu  un  mot,  on  écrit  la  lettre  représentative  de  l’atome  qui  sert  de  centre 
de  groupement  avec  un  petit  chiffre  romain  à droite  et  en  haut  pour  indi- 
quer la  quantivalence  ; au-dessous  de  la  quantivalence  IV,  ces  chiffres 
romains  sont  remplacés  par  des  virgules,  exemples  : 


l)V 


Cl * * 


U'"  0"  Cl' 


Phosphore 

pentavalenl. 


Carbone 

télravalent. 


Uore 

Irivalent. 


Oxygène 

bivalent. 


Chlore 

monovalent. 


(*) 


Et  on  réunit  par  des  traits  simples,  doubles  ou  triples  (selon  le  nombre  de 
valences  échangées),  l’atome  central  avec  les  atomes  satellites  de  valence 
inférieure. 

Ainsi  l’acide  azotique  sera  représenté  par  le  schéma  : 

0" 

' :A/.V  — 0"  — il' 

O"'/ 

dans  lequel  les  o valences  de  l’azote  s’échangent 

2 avec  le  1er  atome  d’oxygène, 

2 avec  le  2°  — — 

1 avec  un  3°  — — lequel  échange  sa  seconde  valence  avec 

un  atome  d’hydrogène. 

11  est  important,  lorsqu’on  veut  bénéficier  de  tous  les  avantages  de  la 
théorie  atomique,  de  se  servir  des  formules  qui  viennent  d’être  écrites  et 
qui  sont  dites  formules  développées , formules  de  constitution , qui  ne  sont 
pas,  comme  on  l’a  dit,  fondées  sur  des  hypothèses,  mais  bien  sur  la 
représentation  rationnelle  des  faits  chimiques  qu’elles  doivent  synthé- 
tiser. 

C’est  ce  que  démontre  l’exemple  suivant  pris  sur  l’un  des  composés  biolo- 
giques les  plus  importants,  l’urée. 

1 Dans  les  formules  développées  modernes,  on  supprime  généralement  sur  le  graphique 

l’indication  de  la  valence  des  corps  usuels,  bien  connue  et  bien  fixée  : tels  sont  le  car- 

bone, l’hydrogène,  le  chlore,  etc. 
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Cette  substance  est  représentée  par  la  formule  de  constitution  : 


/\z  II2 
CO 

\Az  II* 


Az 

I 

0 = C 

I 

Az 


Or,  cette  formule  résulte  de  la  synthèse  de  ce  corps  par  l’oxychlorure  de 
carbone  et  l’ammoniaque,  et  rend  parfaitement  compte  de  l’action  qu’exercent 
sur  lui  les  différents  réactifs. 

En  effet,  l’oxyde  de  carbone  O = G,  composé  non  saturé,  dans  lequel  le 

_ I 

carbone  conserve  2 valences  disponibles,  est  susceptible  de  fixer  2 atomes 
de  chlore  pour  donner  l’oxychlorure  de  carbone  qui  ne  saurait  avoir  d’autre 
formule  que 

Cl 

1 

o=c 

Cl 


et  qui,  en  présence  de  l’ammoniaque,  donne  de  l’acide  chlorhydrique  et  de 
l’urée  d’après  l’équation  : 


Cl 
1 

II 

/H 

- Az< 

11 

II 

A z 

1 h 

Cl—  H 

0 = 

= C 

+ 

— 

0 = C -f- 

1 

/II 

1 /H 

Cl 

H 

- A< 

MI 

Az/ 

Ni 

Cl -11 

Urée. 

La  formule  développée  de  l’urée  est  donc,  par  suite,  bien  fixée. 

L'action  des  oxydants  s’interprète  très  facilement  en  partant  de  ce  schéma  : 


Az 


/ H 
\ H 


O 


: 0=C  + 


II 

11 


O = Az2  + O = C = O + 
O 


Il  en  est  de  même  de  l'action  des  autres  réactifs. 

Définissons  maintenant  les  radicaux  chimiques. 

On  appelle  radical  simple , ou  radicaux  simples , les  atomes  eux-mêmes  : 
ils  ont  été  étudiés  précédemment. 
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Ou  donne  le  nom  de  radical  composé  à tout  groupe  d’atomes  susceptible 
de  se  transporter-intégralement  d’une  combinaison  dans  une  autre. 
Considérons  la  série  suivante  : 

Le  gaz  des  marais,  qu’on  peut  représenter  par 

II 

II  — ÔIV—  II,  hydrure  de  méthyle , 

I 

II 

traité  par  le  chlore,  donne  : 

II 

Il  — Clv — CL  le  chlorure  de  méthyle , 

I 

II 

lequel,  traité  par  la  potasse,  donne  : 

II 

II  — CIV — O — II,  l’hydrate  de  méthyle, 

îi 


lequel,  traité  par  l’acide  azotique,  donne 


II 


II  — C1 


O-Az 


S 


O 


O 


II 


l’azotate  de  méthyle , 


lequel  enfin,  traité  par  l’ammoniaque,  donne  : 


II 

i 

II  — Ctv—  Az 

H 


II 

II 


l’ammoniaque  de  méthyle 
ou  méthylamine. 


Dans  ces  corps  différents,  on  voit  que  le  groupe 

II 

I 

II  —CIV— 

I 

II 


se  retrouve  intact  et  se  transporte  intégralement  d’une  de  ces  combinaisons 
dans  une  autre  ; c’est  un  radical  composé  auquel  on  a donné  le  nom  de 
méthyle  et  qui  a servi  à établir  la  nomenclature  des  composés  qui  le  ren- 
ferment. 
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La  notion  de  valence  s’étend  aussi  aux  radicaux  composés.  Ainsi  le  groupe 

II 

Il  — Clv — , avant  encore  une  valence  de  son  atome  carbone  central  non 

I 

II 

II 

• I 

I 

échangé,  non  satisfaite,  est  monovalent;  le  groupe  ou  radical  — C'v — est 

II 

I 

bivalent  ; le  radical  — Cn — , trivalent,  etc. 

II 

Il  ne  faut  pas  perdre  de  vue  que  la  plupart  des  radicaux  qu’on  peut  conce- 
voir 11e  sont  pas  isolables,  car  les  valences  ou  affinités  libres  qu’ils  possèdent 
tendent  généralement  à les  faire  grouper  deux  par  deux  lorsqu’on  cherche 
à les  mettre  en  liberté. 

C’est  ainsi  que  l'iodure  de  méthyle  traité  par  le  sodium  méthyle  donne  de 
l iodure  de  sodium  et  du  diméthyle  et  non  deux  groupes  méthyle  séparés  : 


II 

I 

I —G— 

I 

II 

loti  lire 
de  méthyle. 


A a 


11 

! 

-c—  11 

I 

K 

Sodium.  Méthyle. 


II  II 

I-Na  + II  — C— C—  II. 

11  ii 

Di-méthyle. 


Cependant,  un  assez  grand  nombre  de  radicaux  à valence  paire  peuvent 
être  mis  en  liberté  sans  se  doubler;  tels  sont  les  carbures  éthyléniques  C“H2n. 

Dans  ces  substances,  tout  se  passe  comme  si  les  affinités  libres  se  satu- 
raient réciproquement  sans  l’intermédiaire  de  radicaux  étrangers  ; c’est  ainsi 
qu’on  écrit  le  radical  éthylène 


et  l’éthylène  libre 


II 

II  —G— 

I 

11  — G— 

il 

II 


I 

II  — c 


II 
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Note  I.  — Des  différents  sens  qu’on  attribue  en  chimie  au  mot  « atomicité  ». 

Il  importe  d’être  bien  fixé  sur  le  sens  attaché  en  chimie  au  mot  atomicité. 
ce  mot  ayant  reçu  des  acceptions  bien  diverses. 

1°  Atomicité  des  atomes  ou  des  radicaux  simples  et  composés.  C’est  la 
propriété  qu’ont  ces  radicaux  de  fixer  autour  d’eux  1,  2,  3...,  n atomes  d’un 
radical  monovalent  (synonymie,  valence). 

2°  Atomicité  des  molécules  des  corps  simples , ou  nombre  d’atomes  que 
renferme  la  molécule  de  ces  corps  ; c’est  ainsi  que  l’on  pourrait  dire  que  : 

La  molécule  de  mercure  renfermant  1 seul  atome  est  monoatomique  ; 

La  molécule  d’hydrogène  renfermant  2 atomes  est  diatomique  ; 

La  molécule  de  phosphore  formée  de  4 atomes  est  tétratomique. 

Ce  serait  la  véritable  atomicité. 

3°  Atomicité  des  alcools  ou  des  phénols.  C’est  le  nombre  d’atomes  d’hydro- 
gène remplaçables  par  un  radical  d’acide  qu’ils  renferment. 

Les  mots  alcools  ou  phénols,  mono,  di,  triatomiques,  etc.,  seraient  avan- 
tageusement remplacés  par  les  termes  mono,  bi,  tri  alcools  ou  phénols, 
qu’on  commence  à employer  couramment. 

4°  Atomicité  des  acides.  C’est  le  nombre  d’atomes  d’hydrogène  remplaçables 
par  un  radical  métallique  ou  alcoolique  qu’ils  renferment. 


Note  IL  — Transformation  des  formules  équivalentes  en  formules  atomiques. 

On  commence  par  transformer  les  formules  équivalentes,  généralement 
dualistiques,  c’est-à-dire  composés  de  deux  principes,  SO3 — 110,  AzO;  — KO, 
en  formules  unitaires  ou  brutes  en  réunissant  les  éléments  de  même  nom  : 

ainsi  la  formule  AzO3,  KO  deviendra  AzOf’K, 
la  formule  SO3,  110  — S04I  ; 

puis  on  divise  par  2 les  coefficients  des  éléments  de  valence  paire,  et  si  l’on 
obtient  des  fractions,  on  double  les  coefficients  de  tous  les  éléments  de  la 
nouvelle  formule  ainsi  obtenue. 

En  appliquant  ces  principes  aux  corps  choisis  pour  exemples,  la  formule 
atomique  de  l'azotate  de  potasse  sera,  l’oxygène  étant  divalent  : 

AzO  ■ K = Az03K  ; 

celle  de  l’acide  sulfurique,  à cause  de  la  bivalence  de  l’oxygène  et  du  soufre  : 

JL  1 

ST0Ol  = SMJ-II, 

qui  doublée,  d’après  la  règle  énoncée,  à cause  de  la  fraction  1/2  donne 
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11  résulte  de  ce  qui  précède  que  les  composés  ne  renfermant  pas  d’éléments 
de  valence  paire,  ont  des  formules  équivalentes  et  anatomiques  identiques. 


Note  III.  — De  la  dissymétrie  moléculaire. 

Pour  compléter  la  théorie  de  la  valence,  nous  devons  dire  quelques  mots 
d'une  notion  assez  récemment  introduite  dans  la  science,  celle  de  la  dissy- 
métrie moléculaire. 

Un  grand  nombre  de  composés  organiques  et  quelques  rares  corps  miné- 
raux ont  la  propriété  de  dévier,  soit  à droite,  soit  à gauche,  le  plan  de  pola- 
risation de  la  lumière,  et  sont  dits,  par  suite,  actifs  sur  la  lumière  polarisée. 
Parmi  ces  substances,  les  unes  ne  sont  actives  qu’à  l’état  cristallisé  et  devien- 
nent inactives  en  solution  ; les  autres  sont  actives,  même  à l’état  dissous. 

Or,  M.  Pasteur  a le  premier  admis,  à la  suite  de  ses  belles  recherches  sur 
la  dissymétrie  cristalline,  que  tout  milieu  actif  sur  la  lumière  polarisée  devait 
être  dissymétrique. 

Dans  les  crislaux  actifs  dont  les  solutions  sont  inactives,  le  pouvoir  rota- 
toire résulte  uniquement  de  l’arrangement  dissymétrique  des  molécules  dans 
ces  cristaux. 

Dans  les  solutions  actives  de  corps  solides,  le  pouvoir  rotatoire  ne  peut 
plus  être  occasionné  que  par  la  dissymétrie  de  la  molécule  elle-même,  c’est- 
à-dire,  comme  en  ont  émis  l’idée  MM.  Le  Bel  et  ensuite  Van  t’IIoff,  par  la 
position  dissymétrique  des  atomes  dans  l’espace. 

Pour  figurer  graphiquement  cette  conception,  MM.  Le  Bel  et  Van  t’Hoff 
représentent  les  combinaisons  organiques  par  un  tétraèdre  régulier  au  centre 
duquel  serait  un  atome  de  carbone  exerçant  ses  4 valences  selon  les  axes  du 
solide  et  ayant  à ses  4 sommets  les  4 radicaux  qui  servent  à saturer  l’atome 
central  (lig.  7). 


Lorsque  cet  atome  est  entouré  de  4 groupes  différents,  les  auteurs  cités 
l’appellent  carbone  asymétrique , car  alors  il  n’existe  aucun  plan  de  symétrie 
permettant  de  couper  le  tétraèdre  en  2 moitiés  équivalentes  et  symétriques. 

Dans  ce  cas,  la  substance  possède  le  pouvoir  rotatoire,  ou/  du  moins, 
chaque  fois  qu’un  pareil  carbone  se  rencontre  dans  une  formule  atomique, 
le  corps  est  connu  sous  forme  active.  Tel  est  l’acide  lactique  des  muscles, 
par  exemple  (fig.  8). 

Certaines  substances  peuvent  avoir  2,  3,  n atomes  de  carbone  asymé- 
triques  ; tel  est  l’acide  tartrique  qui  en  renferme  2;  au  contraire,  tojut  atome 
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de  carbone  entouré  d’au  moins  deux  radicaux  identiques  ou  d'un  radical 
bivalent  est  symétrique  et  le  corps  ainsi  formé  est  inactif. 

En  effet,  si  l’on  fait  alors  passer  un  plan  par  l’arête  qui  joint  les  deux 
radicaux  différents  et  par  le  milieu  de  celles  qui  réunit  les  deux  radicaux 
identiques,  la  molécule  est  partagée  en  deux  parties  symétriques,  ainsi  qu'il 
est  facile  de  s’en  assurer  par  un  graphique  analogue  aux  figures  7 et  8. 

Les  considérations  qui  précèdent  permettent  de  se  rendre  compte  d’un 
certain  nombre  de  particularités  que  présentent  les  corps  optiquement  actifs. 

Un  corps  actif,  c’est-à-dire  dissymétrique,  peut,  en  effet,  être  considéré 
comme  dérivant  d’un  corps  inactif,  symétrique  à deux  radicaux  identiques, 
dont  un  de  ces  radicaux  aurait  été  remplacé  par  un  radical  différent  ; or, 
suivant  que  la  substitution  se  produit  d’un  côté  ou  de  l’autre  du  plan  de 
symétrie,  il  y a formation  de  deux  corps  isolément  actifs,  mais  l’un  dextro- 
gyre ou  positif  et  l’autre  lévogyre  ou  négatif. 

S’il  se  forme  simultanément  une  égale  quantité  de  ces  deux  corps,  ce  qui 
arrive  fatalement  dans  les  synthèses  de  laboratoire  où  il  n’existe  aucune  rai- 
son pour  que  la  substitution  gauche  se  produise  de  préférence  à la  substitution 
droite,  leur  solution  est  inactive,  mais  elle  l’est  par  compensation  et  la  subs- 
tance est  dite  dédoublable  (en  ses  deux  constituants  de  signe  optique  opposé). 

Ce  dédoublement  se  fait  généralement  soit  sous  l’influence  de  moisissures 
qui  se  nourrissent  de  l’un  des  isomères  plutôt  que  de  l’autre,  soit  par  cristal- 
lisation simple  ou  en  présence  d’un  autre  composé  actif. 

Si  la  substance  organique  considérée  a 2 carbones  asymétriques,  l'un  des 
carbones  peut  correspondre  à la  rotaLion  droite,  le  second  à la  rotation 
gauche,  ce  corps  est  alors  inactif,  mais  n’est  pas  cette  fois  dédoublable,  car  il 
ne  s’agit  plus  ici  d’un  mélange  de  molécules  optiquement  opposées,  mais  d’une 
agrégation  atomique  qu’on  ne  peut  rompre  sans  détruire  le  composé  lui-même. 

Pour  éviter  l’emploi  du  tétraèdre,  on  peut  représenter  en  plan  le  carbone 
asymétrique  en  le  mettant  en  évidence  en  caractères  gras. 

C’est  ainsi  qu’on  écrira  : 


CO. OU 

II  — C—  OH 

II  —G—  OU 

I 

C0.01I 

Acide  lartrique  droit. 


CO.  O U 

IIO  — C—  II 
110  — c—  II 

I 

CO. ou 

Acide  tartrique  gauche 


donnant  par  leur  mélange  de  l’acide  lartrique  inactif 
dédoublable. 


CO. OU 

I 

II  — c—  ou 
IIO  — C—  II 

CO.  ou 


Acide  tartrique  inactif 
non  dédoublable. 


(De  N IGE  s) 
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FORMULES 

Les  poids  atomiques  servent  à former  par  la  réunion  de  leurs  sym- 
boles ces  formules  si  simples  à l'aide  desquelles  on  représente  la  composi- 
tion des  corps,  ainsi  que  les  réactions  qu’ils  exercent  les  uns  sur  les  autres. 
La  notation  chimique  nous  apprend  la  manière  d écrire  ces  formules.  En  voici 
les  principales  règles  : 

Lorsqu’un  composé  est  formé  par  l’union  d'un  atome  de  chacun  des  corps 
simples  constituants,  sa  formule  s’établit  en  écrivant  simplement  les  deux 
symboles  à la  suite  l’un  de  l’autre;  ainsi  l’acide  chlorhydrique  s’écrit  1IC1  ou 
Clll  ; autrefois  on  s’attachait  à écrire  le  premier  le  symbole  du  corps  le  plus 
électro-positif. 

Si  le  composé  renferme  plusieurs  atomes  des  constituants,  on  indique  le 
nombre  des  atomes  en  plaçant  à droite  et  en  haut  -du  symbole  un  chiffre 
convenable  ; ainsi,  l’oxyde  ferrique  étant  composé  de  deux  atomes  de  fer  et 
de  3 d’oxygène,  sera  représenté  parla  formule  Fe203. 

Lorsqu’on  veut  représenter  plusieurs  fois  la  formule  d’un  corps  composé, 
on  place  à sa  gauche  le  chiffre  convenable,  ou  bien  on  met  la  formule  du 
corps  entre  parenthèses  et  on  ajoute  toujours  le  chiffre  indicateur  ; ainsi 
2 Fe20  ou  (Fe20:!)2  ou  2 (Fe2Q3)  indiquent  toujours  deux  molécules  d’oxyde 
ferrique. 

Pour  formuler  la  combinaison  de  deux  corps  composés,  on  écrit  tous  les 
symboles  les  uns  à la  suite  des  autres,  en  donnant  à chacun  l’exposant  qui 
lui  convient.  Ainsi  l’azotate  potassique  s’écrit  Az03K  ; nous  verrons  par  la 
suite  qu’on  peut  écrire  de  plusieurs  manières  différentes,  suivant  les  rela- 
tions que  l’on  veut  mettre  en  évidence. 

Dans  les  ouvrages  de  minéralogie,  on  n’écrit  pas  le  symbole  de  l’oxygène, 
on  le  remplace  par  des  points  que  l’on  place  au-dessus  du  symbole  du  corps 
avec  lequel  1 oxygène  est  combiné.  On  met  autant  de  points  qu’il  y a d’atomes 
d oxygène.  Pour  le  soufre,  on  agit  de  même,  mais  les  points  sont  rempla- 
cés par  des  virgules.  Ainsi 

! 

Fe2  = Fe2  CF  Fe  = FeS. 

Les  poids  atomiques  servent  à reconnaître  les  proportions  relatives  des- 
éléments qui  entrent  dans  un  corps  composé,  et  cela  au  moyen  d’une  simple 
règle  de  trois  : ainsi,  si  nous  avons  de  1 acide  chlorhydrique  formé  d’un 
atome  d’hydrogène  = 1 et  d’un  atome  de  chlore  — 35,5  et  dont  le  poids- 
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moléculaire  est  par  conséquent  36,5,  nous  aurons  les  proportions  relatives 
d’hydrogène  et  de  chlore  en  résolvant  les  deux  équations  suivantes  : 


x 

TIR) 


et 


y _ 35.5 
100  ~~  30.5 


= 97.26. 


LOI  DES  CHALEURS  SPÉCIFIQUES  DE  DULONG  ET  PETIT 

En  adoptant  les  poids  atomiques,  au  lieu  des  équivalents,  on  peut  consta- 
ter la  loi  des  chaleurs  spécifiques  due  à Dulong  et  à Petit. 

Les  chaleurs  spécifiques  des  corps  simples  solides,  c’est-à-dire  les  quantités- 
de  chaleur  nécessaire  pour  élever  de  1°  un  kilogramme  de  ces  corps  sont 
inversement  proportionnelles  à leurs  poids  atomiques. 

En  d'autres  termes  : 

Le  produit  de  la  chaleur  spécifique  par  le  poids  atomique  est  un  nombre- 
constant. 

Ce  produit  porte  le  nom  de  chaleur  atomique.  La  moyenne  des  chaleurs 
atomiques  observées  est  de  6,4  avec  des  limites  extrêmes  de  5,5  et  de  6,9. 
Ces  variations  tiennent  à plusieurs  causes,  aux  erreurs  d’observation,  à la 
chaleur  employée  à produire  un  travail  intérieur  de  dilatation  , à la  tempéra- 
ture à laquelle  on  opère,  etc. 

Cette  loi  ne  s’applique  qu’aux  corps  pris  à l’état  solide.  La  chaleur  spéci- 
fique des  gaz  simples  sous  pression  constante  est  sensiblement  la  moitié  des 
chaleurs  atomiques  des  éléments  solides. 

Régnault,  qui  s’est  beaucoup  occupé  de  cette  loi,  en  a étendu  l’étude  aux 
corps  composés.  Pour  des  corps  de  constitution  analogue  et  renfermant  par 
conséquent  le  même  nombre  d’atomes,  la  chaleur  spécifique  est  sensible- 
ment en  proportion  inverse  des  poids  moléculaires  et  l’on  nomme  chaleur 
moléculaire  le  produit  de  ces  deux  quantités.  En  général,  les  chaleurs 
moléculaires  sont  à peu  près  égales  à la  moyenne  des  chaleurs  atomiques, 
multipliée  par  le  nombre  d’atomes  constituant  la  molécule.  Ou  a donc,  en 
représentant  la  chaleur  spécifique  par  C,  le  poids  moléculaire  par  M et  le 
nombre  d’atomes  par  n l’expression 


CM  = na.  0,4. 
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TH  EK  MC)  CHIMIE 


Quand  on  met  deux  corps  en  présence,  est-il  possible  de  prévoir  la  réaction 
qui  doit  se  passer?  Autrefois,  ces  prévisions  étaient  faites  d’après  les  lois  de 
Berthollet,  dont  voici  un  résumé  approximatif  et  fort  sommaire. 

« Quand  on  met  en  présence  d’un  sel,  un  acide,  une  base,  ou  un  autre  sel, 
ils  réagissent  l’un  sur  l’autre,  si  leur  combinaison  peut  donner  naissance 
dans  les  conditions  de  l’expérience,  à un  composé  insoluble  ou  moins 
soluble  qu’eux,  infusible  ou  moins  fusible  qu’eux,  ou  plus  volatil  qu’eux.  » 

Aujourd’hui,  on  admet  que  les  réactions  chimiques  sont  régies  par  les  lois 
de  la  thermochimie  dont  nous  allons  donner  un  rapide  exposé. 

La  théorie  mécanique  de  la  chaleur  apprend  que  le  travail  peut  se  trans- 
former en  chaleur  et  réciproquement  que  la  chaleur  peut  se  transformer  en 
travail.  Lorsqu’un  marteau  frappe  sur  une  enclume,  il  est  subitement  arrêté, 
au  moment  du  choc,  dans  son  mouvement  et  le  travail  employé  à le  mou- 
voir se  transforme  en  chaleur.  On  conçoit  qu’il  doit  en  être  de  même  dans 
les  combinaisons  chimiques  ; les  atomes  se  précipitent  les  uns  sur  les  autres 
avec  une  vitesse  qui  dépend  de  l’affinité,  et  par  suite,  le  dégagement  de  cha- 
leur qui  se  produit  peut  servir  de  mesure  à l’affinité. 

Dès  maintenant,  il  faut  distinguer  l’absorption  ou  le  dégagement  de  cha- 
leur produits  par  les  travaux  physiques  de  ceux  produits  par  les  travaux 
chimiques. 

Ainsi  l’hydrogène  gazeux  peut  s’unir  à l’oxygène  gazeux  et  former  de  la 
vapeur  d’eau,  si  la  température  est  convenable,  en  dégageant  08,6  calories 
(pour  II -O).  Mais  si  l'eau  passe  de  l’état  gazeux  à l’état  liquide,  elle  aban- 
donne encore  10,4  calories.  Ainsi  la  combinaison  de  l’hydrogène  et  de  l’oxy- 
gène, à la  température  ordinaire,  donnant  de  l'eau  liquide,  dégage  69  calo- 
ries, sur  lesquelles  10,4  calories  doivent  évidemment  être  attribuées  à un 
travail  physique,  au  passage  de  l’eau  de  l’état  de  vapeur  à l’état  de  liquide. 

Inversement,  si  1 on  veut  décomposer  de  l’eau  liquide,  il  faudra  dépenser 
une  énergie  représentée  par  69  calories,  tandis  que  68,6  calories  suffiraient 
si  l’eau  était  réduite  à l’état  de  vapeur. 

Ceci  permet  déjà  de  comprendre  comment  certaines  réactions  ont  lieu  à 
une  température  donnée,  tandis  que  les  réactions  inverses  se  produisent  si 
les  conditions  physiques  viennent  à changer. 

On  peut  en  général  produire  les  réactions  chimiques  dans  un  calorimètre 
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convenablement  disposé  et  mesurer  directement  la  quantité  de  chaleur  déga- 
gée. Rien  de  plus  simple  que  de  mélanger,  à poids  moléculaires  convenables 
avec  les  précautions  requises  pour  des  déterminations  exactes,  une  solution 
de  potasse  et  de  l’acide  sulfurique  étendu  ; on  trouvera  que  la  quantité  de 
chaleur  dégagée  est  égale  à 31,4  calories,  pour  une  molécule  de  sulfate 
formé. 

Les  résultats  ainsi  établis  pour  un  grand  nombre  de  combinaisons  ont 
permis  de  poser  le  principe  suivant  : 

I.  — La  quantité  de  chaleur  dégagée  dans  une  réaction  quelconque  mesure 
la  somme  des  travaux  chimiques  et  physiques  accomplis  dans  celte  réaction. 

C’est  le  principe  des  travaux  moléculaires. 

On  en  déduit  immédiatement  que  : 

« Le  travail  de  l’affinité  a pour  mesure  la  quantité  de  chaleur  dégagée 
parles  travaux  chimiques  accomplis  dans  la  combinaison.  » 

Mais  il  n’est  pas  toujours  possible  de  faire  réagir  dans  le  calorimètre  les 
corps  dont  on  voudrait  mesurer  l’affinité.  Ainsi  on  ne  peut  pas  combiner 
l'anhydride  sulfurique  avec  l’anhydride  barytique  pour  obtenir  le  sulfate 
barytique  précipité  ; mais  on  peut  d’abord  combiner  l’anhydride  sulfurique 
avec  l’eau,  opération  possible  dans  le  calorimètre  ; en  second  lieu,  on  peut 
en  faire  autant  pour  la  baryte  anhydre  et  enfin,  en  mélangeant  les  deux  dis- 
solutions, la  réaction  se  produit  et  le  sulfate  de  baryte  se  précipite  ; il  est 
évident  que  la  chaleur  dégagée  par  la  formation  de  ce  sel  est  égale  à la 
somme  des  quantités  dégagées  dans  les  trois  réactions  successives. 

Prenons  un  autre  exemple.  Le  carbone  peut  s’unir  avec  de  l’oxygène  pour 
former  de  l’oxyde  de  carbone,  ce  qui  dégage  23,8  calories  ; l’oxyde  de  car- 
bone lui-même  brûle  en  dégageant  68,2  calories  ; cette  combustion  produit 
de  l’acide  carbonique.  Or,  on  peut  brûler  directement  le  carbone  pour  obte- 
nir de  l’acide  carbonique,  ce  qui  dégage  94  calories.  Il  est  clair  que  ce 
nombre  94  doit  être  égal  à la  somme  de  25,8  -f-  68,2,  ce  qui  est  en  effet.  On 
pourrait  multiplier  les  exemples.  On  voit  par  là  que  la  quantité  de  chaleur 
dégagée  dans  une  réaction  dépend  seulement  de  l’état  initial  et  de  l’état 
final  des  corps  qui  réagissent  : quels  que  soient  les  états  intermédiaires,  le 
résultat  est  le  même.  De  là  le  2°  principe  de  thermochimie  : 

IL  — Si  un  système  de  corps , pris  dans  un  état  initial  donné , est  amené 
par  des  changements  physiques  ou  chimiques , à un  nouvel  état,  la  quantité 
de  chaleur  dégagée  ou  absorbée  par  ces  changements  dépend  uniquement  de 
l'état  initial  et  de  l'étal  final , et  non  des  états  intermédiaires  par  lesquels 
peut  passer  le  système  donné. 

C’est  le  principe  de  l’équivalence  calorifique  des  transformations  chimiques 
ou  principe  de  l’étal  initial  et  de  l’état  final. 
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Ce  principe  est  d’une  grande  utilité  en  thermochimie  ; il  permet  de 
déterminer  par  le  calcul  des  quantités  de  chaleur  qu’il  serait  impossible 
d’obtenir  directement,  et,  dans  les  cas  où  les  déterminations  directes  peuvent 
se  faire,  c’est  un  excellent  moyen  de  vérification. 

Allons  plus  loin  : mettons  plusieurs  corps  en  présence.  Peut-on  prévoir  la 
réaction  et  la  nature  du  composé  qui  va  se  former  ? Les  lois  de  Berthollet 
permettent  de  résoudre  cette  question  dans  un  grand  nombre  de  cas,  mais 
elles  souffrent  des  exceptions  qu’elles  ne  peuvent  expliquer,  si  même  elles 
n’en  sont  contredites. 

La  thermochimie  va  nous  indiquer  la  solution  complète  de  cette  question 
par  le  troisième  principe. 

III.  — Tout  changement  chimique , accompli  sans  l'intervention  d'une 
énergie  étrangère,  tend  vers  la  production  du  système  de  corps  qui  dégage 
le  plus  de  chaleur. 

C’est  le  principe  du  travail  maximum. 

La  démonstration  en  est  simple  ; le  système  qui  a dégagé  le  plus  de 
chaleur  doit  être  définitif,  puisque  tout  changement  nouveau  exigerait  un 
nouveau  travail,  c’est-à-dire  une  nouvelle  quantité  de  chaleur  qui  ne  peut 
plus  être  dégagée  sans  l’intervention  d’une  énergie  étrangère  ; et,  d’autre 
part,  un  système  susceptible  de  dégager  encore  de  la  chaleur,  par  un 
nouveau  changement,  devra  subir  ce  changement,  puisqu’il  possède  en  lui 
l’énergie  nécessaire. 

Dans  l’application  de  ce  principe,  il  faudra  évidemment  tenir  compte  des 
circonstances  ultérieures  qui  pourraient  intervenir  dans  les  réactions. 
Prenons  un  exemple  : le  chlore  et  l’hydrogène  dégagent  2:2  calories  pour 
former  de  l’acide  chlorhydrique  gazeux  : la  même  quantité  d’hydrogène  en  se 
combinant  avec  l’oxygène  pour  donner  de  l’eau  à l’état  liquide  dégage 
34,7  calories;  une  solution  de  chlore  dans  l’eau  devrait  donc  se  conserver, 
il  n’en  est  rien  ; elle  donne  rapidement  naissance  à de  l’acide  chlorhydrique  ; 
le  fait  s’explique  parce  que  l’acide  chlorhydrique  formé  est  non  pas  gazeux, 
mais  hydraté,  et  que  sa  chaleur  de  formation  est  de  39,3  calories:  dans  ces 
conditions,  il  est  évident  que  le  chlore  peut  facilement  décomposer  l’eau. 

D’après  ce  qui  précède,  on  conclut  que  pour  qu’une  réaction  se  produise,  il 
faut  qu’elle  dégage  de  la  chaleur;  cependant  il  existe  des  composés  qui  se 
lorment  avec  absorption  de  chaleur;  mais  la  réaction  qui  leur  donne  nais- 
sance ne  se  produit  jamais  isolément  ; il  s’y  joint  toujours  une  réaction 
voisine,  dégageant  simultanément  de  la  chaleur,  de  telle  sorte  que  le  résul- 
tat final  est  un  dégagement  de  calorique.  Ainsi  le  chlore  ne  s’unit  pas  direc- 
tement avec  l’oxygène  ; mais  quand  le  chlore  se  trouve  en  présence  de 
l'oxyde  de  mercure,  il  se  produit  en  même  temps  que  l’anhydride  hypochlo- 
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reux  qui  absorbe  de  la  chaleur,  du  chlorure  de  mercure  qui  eu  dégage,  de 
telle  sorte  que  le  résultat  observé  est  un  dégagement  de  chaleur. 

Quand  l’oxygène  s’unit  à l’azote,  c'est  grâce  à l’intervention  d’une  énergie 
étrangère,  l’étincelle  électrique  par  exemple  ; la  réaction  se  fait  mieux 
encore,  si  l’on  a ajouté  de  la  potasse  qui,  par  la  formation  d’azotate  et 
d’azotite  potassiques,  vient  augmenter  le  dégagement  total  de  chaleur. 

Les  corps  ainsi  formés  avec  absorption  de  chaleur  en  dégagent  lorsqu’ils 
se  décomposent.  D’après  le  principe  du  travail  maximum,  ils  doivent  donc 
se  décomposer  spontanément.  Et  c’est  ce  qui  arrive  en  elfet.  Ces  corps  sont 
en  quelque  sorte  en  état  d’équilibre  instable  et  la  plus  petite  cause  extérieure 
suffit  pour  provoquer  leur  décomposition  qui  se  fait  en  général  avec  explo- 
sion. 

Ces  quelques  notions  de  thermochimie  suffisent  pour  montrer  toute  l’im- 
portance de  cette  science  créée  par  M.  Berthelot. 


GÉNÉRALITÉS 


Nous  avons  pensé  qu'avant  d’aborder  l’étude  détaillée  de  chaque  corps,  il 
serait  bon  de  donner  quelques  généralités  qui  déblayeraient  le  terrain.  Nous 
avons  à étudier  les  corps  sous  les  trois  états  solide,  liquide  et  gazeux.  Dans 
chaque  corps  nous  étudions  son  état  naturel,  sa  préparation,  ses  propriétés, 
ses  caractères,  son  dosage,  ses  propriétés  toxiques,  ses  emplois  thérapeu- 
tiques. Plusieurs  de  ces  états  ou  de  ces  têtes  de  chapitres  pourront  être  l’objet 
de  vues  d’ensemble. 

L’étude  des  corps  solides  ne  peut  guère  être  généralisée;  ces  corps  se  pré- 
parent le  plus  souvent 

Par  refroidissement  de  la  substance  à l'état  liquide  ; 

— — — gazeux; 

Par  cristallisation  au  sein  d’un  dissolvant; 

Par  précipitation. 


Leur  analyse  se  fait  presque  toujours  par  voie  humide,  les  essais  par  voie 
sèche  ne  sont  guère  utilisés  qu’en  métallurgie  ou  en  minéralogie. 

La  manutention  des  liquides  (que  ces  liquides  soient  des  composés  définis, 
ou  que  ce  soient  de  simples  solutions)  ne  présentent  en  général  rien  de  bien 
particulier  et  rien  à quoi  nous  ne  soyons  déjà  familiarisés  dans  la  pratique 
île  la  vie  courante. 

L’obtention,  la  manutention,  l’analyse  des  gaz  présentant  un  grand 
nombre  de  particularités,  nous  consacrerons  un  chapitre  à l’étude  de  ces 
corps. 

L’état  naturel  des  corps  implique  des  notions  de  minéralogie  que  nous  11e 
saurions  passer  sous  silence. 

Le  caractère  et  le  dosage  font  l’objet  de  l’analyse  qualitative  et  quantita- 
tive. 

Enfin  quelques  mots  sur  la  toxicologie  sont  indispensables  avant  de  passer 
à l'étude  détaillée  de  chaque  toxique. 

Nous  avons  donc  à traiter  les  sujets  suivants  : 

1°  Gaz  ; 


2°  Minéralogie  ; 

^ qualitative  ; 


3°  Analyse 


( quantitative; 


4°  Toxicologie  ; 

Enfin,  il  sera  bon  d’étudier  rapidement  dans  trois  chapitres  distincts  : 
o°  Outillage  et  matériel  ; 
fi°  Opérations  ; 

7°  Formules  et  renseignements  divers. 
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Obtention  des  gaz.  — On  peut  distinguer  trois  cas  : 

1°  Les  gaz  sont  libres  ; 

2°  Les  gaz  sont  dissous  ; 

3°  Il  faut  les  préparer. 

1°  LES  GAZ  SONT  LIBRES 

Quand  les  gaz  sont  libres,  on  peut  les  recueillir  : 

(a)  Dans  des  récipients  dans  lesquels  on  a fait  le  vide  au  préalable  (vide  partiel 
qu’il  faut  déterminer); 

(b)  Par  aspiration,  dans  des  récipients  où  l'on  fait  passer  un  courant  de  gaz  suffi- 
samment prolongé  pour  entraîner  l’air; 

(c)  Par  injection,  dans  des  récipients  pleins  d’un  liquide  sans  action  sur  le  gaz  à 
recueillir. 

Divers  dispositifs  spéciaux  ont  été  imaginés  pour  puiser  les  gaz  des  Yolqans,  des 
hauts  fourneaux  etc... 


Fig._9.  — Dispositif  pour  recueillir  Fig.  10.  — Entonnoir  lesté  avec 

les  gaz.  long  tube  de  dégagement. 

Pour  recueillir  les  gaz  qui  se  dégagent  des  eaux,  on  emploie  un  entonnoir  lesté 
par  une  couronne  de  plomb,  adapté  par  un  bouchon  à un  récipient  ; le  tout  est  rem- 
pli du  liquide  d’où  se  dégagent  les  bulles  gazeuses  et  y est  plongé  (fig.  9)  ; si  la 
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source  est  profonde,  le  tube  on  prolonge  de  l’entonnoir  au  moyen  d’un  tube  en  étain 
et  on  recueille  le  gaz  par  le  procédé  indiqué  en  b (tig.  10). 


2°  LES  GAZ  SONT  EN  DISSOLUTION 

Un  a recours  à l’ébullition  ou  à l’action  du  vide. 

L'appareil  de  Priestley  est  bien  connu  mais  ne  donne  que  de  mauvais  résultats  ; le 
suivant  (fig.  11)  en  est  une  modification  très  avantageuse.  B est  un  ballon  d’un  litre 


Fig.  11.  — Appareil  de  Priestley,  modifié. 


environ  de  capacité,  entièrement  rempli  de  l’eau  à examiner;  il  est  relié  par  un 
caoutchouc  épais  muni  d’une  pince  P,  à un  long  tube  T T’  qui  porte  un  renflement 
en  T ; ce  renflement  est  en  partie  rempli  d’eau  que  l’on  fait  bouillir,  la  pince  P étant 
serrée.  Lorsque  tout  l’air  est  chassé  de  la  boule  et  du  tube  T T,  on  desserre  la  pince  P, 
on  fait  bouillir  pendant  un  temps  suffisant  le  liquide  du  ballon  B ; le  gaz  qui  se 
dégage  est  recueilli  sur  le  mercure. 

Le  vide  donne  des  résultats  beaucoup  plus  précis  ; on  l’obtient  avec  la  trompe  de 
Sprengell  ou  celle  de  Schloesing,  ou  avec  la  pompe  d’ALVERGNiAT  ; pour  opérer  avec 
cette  dernière,  on  fait  le  vide  dans  un  ballon,  au  moyen  d’un  robinet  à trois  voies 
(fig.  12)  ; on  introduit  le  liquide  et  on  le  chauffe  à 2o  ou  30°  ; on  refroidit  le  col  du 
ballon  pour  condenser  les  vapeurs  ; on  exécute  la  manœuvre  de  la  pompe  (fig.  13)  à 
plusieurs  reprises  et  on  recueille  ainsi  la  totalité  du  gaz  dans  l’éprouvette  graduée. 
C’est  ainsi  que  l’on  opère  pour  l’eau,  les  urines,  etc.  Quand  il  est  nécessaire  de  main- 
tenir à l’abri  de  l’air  les  liquides  dont  on  veut  extraire  les  gaz,  il  faut  prendre  certaines 
précautions  spéciales.  Pour  le  sang,  A.  Gautier  opère  de  la  façon  suivante.  Le  réci- 
pientest  un  tube  à 2 robinets  d’environ  100  C.G.  (fig.  14).  On  fait  le  vide  dans  ce  tube  et 
on  remplit,  d’une  solution  bouillie  de  sel  marin  à 20  p.  100,  le  tube  depuis  B jusqu’à 
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la  clef  du  robinet.  On  plonge  alors  l’extrémité  B dans  la  solution  saline  et  en 
ouvrant  doucement  le  robinet  R',  on  laisse  pénétrer  10  ou  15  C.C.  de  cette  solution; 
la  mesure  de  ce  volume  se  fait  aisément,  si  la  solution  a été  placée  dans  un  tube 


robinet  à 3 voies.  Fig.  13.  — Pompe  d’ÂLVERGiN.vr. 


gradué.  Ajustant  alors  par  une  canule  pleine  d’eau  l’extrémité  B avec  la  veine  de 
l’animal,  on  ouvre  avec  précaution  le  robinet  R'  de  manière  à faire  entrer  le  sang  : on 
s’arrête  quand  la  mousse  qui  se  produit  atteint  le  niveau  N.  Le  sommet  A du  tube  est 
alors  relié  avec  la  pompe  à mercure,  par  l’intermédiaire  d’un  long  tube  CD,  qu’on  a 
préalablement  rempli  de  mercure,  en  relevant  la  boule  M de  la  pompe,  et  en  ouvrant 
les  robinets  de  celle-ci  ; quand  la  jointure  est  faite,  on  incline  le  vase  CB  et  le  tube  CD 
la  boule  M étant  en  bas,  de  manière  à faire  repasser  dans  la  pompe  le  mercure  du 
tube  CD  : il  ne  reste  plus  alorsqu  ’à  ouvrir  le  robinet  supérieur  et  à procéder  à l'ex- 
traction du  gaz  par  des  manœuvres  successives  du  réservoir  M.  On  active  le  dégage- 
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ment  en  chauffant  le  tube  CB  à 35  ou  40°.  Un  chiffon  imbibé  (l’éther  maintient  le 
tube  CD  à basse  température  et  empêche  la  distillation  de  la  vapeur  d’eau  vers  la 
pompe.  Il  se  forme  souvent  dans  ces  expériences  une  mousse  fort  gênante;  on  l’em- 
pêche de  se  produire  au  moyen  d’une  goutte  d’huile  introduite  à l’avance  dans  la 
boule  C du  récipient.  La  mesure  du  liquide  employé  se  fait  après  l’extraction  ; on 
défalque  du  volume  contenu  dans  le  tube  CB  le  volume  de  solution  saline  introduite 
pour  empêcher  la  coagulation. 

3°  PRÉPARATION  DES  GAZ 

Les  tubes  abducteurs  du  gaz  doivent  être  taillés  en  biseau,  pour  que  les  goutte- 
lettes de  liquide  entraînées  mécaniquement  retombent  dans  le  récipient  sans  former 
une  grosse  goutte  qui  obturerait  momentanément  l’ouverture  du  tube  et  donnerait 
un  dégagement  de  gaz  saccadé. 

Dans  les  appareils  producteurs  de  gaz,  il  faut  éviter  les  espaces  nuisibles  ou  chambres 
à air  : c’est  pour  cela  que  l’ouverture  des  tubes  abducteurs  doit  se  trouver  au  ras  du 
bouchon;  pour  la  même  raison,  dans  les  divers  récipients,  le  gaz  doit  arriver  par  le 
haut  de  l’appareil,  s’il  est  plus  léger  que  l’air,  et  par  la  partie  inférieure  s’il  est  plus 
lourd,  afin  de  chasser  l’air  devant  lui. 


Fig.  15.  — Flacon  de  Durand 
à 2 entrées. 


Fig.  16.  — Flacon  de  Durand 
à 3 entrées. 


Les  ballons,  cornues,  flacons  de  Wolf,  etc.,  sont  souvent  munis  de  tubes  de  sûreté  ; 
quand  ces  tubes  sont  droits,  il  faut  les  effiler  ou  les  recourber  en  boucles  pour  que 
les  gaz  produits  par  l’appareil  ne  se  puissent  dégager  par  le  tube. 

Quand,  dans  un  appareil  en  fonctionnement,  on  doit  introduire  une  nouvelle  quan- 
tité de  réactif,  il  ne  laut  pas  que  le  tube  de  sûreté  soit  terminé  par  un  entonnoir 
adhérent;  il  vaut  mieux  que  le  tube  soit  droit  ; on  le  munit  d’un  entonnoir  à pointe 
effilée  ; on  évite  ainsi  la  production  de  chapelets  et  par  suite  l’introduction  de  bulles 
d’air  dans  l’appareil. 


Les  flacons  de  Wolf  sont  souvent  employés  pour  la  production  à froid,  le  lavage 


et  la  dissolution  des  gaz:  nous  ignorons 
ouverture,  munis  de  bouclions  à 2 ou  3 
modes  : cependant,  pour  la  commodité 


alors  que  nous  emploierons  des  flacons 
leur  prix  élevé,  on  remplacerait  souvent 
(fig.  15  et  16). 


Fig.  19.  — Appareil  de  Sainte-Claire 
Deville. 


a cause  de  cette  faveur  : les  flacons  à large 
tous  sont  plus  économiques  et  plus  com- 
iu  langage,  nous  dirons  flacons  de  Wolf, 


ordinaires  à large  ouverture.  Si  ce  n’était 
ces  appareils  par  les  flacons  de  Durand 


Fig.  20.  — Appareil  de  Pisani. 


Les  gaz  qui  se  produisent  à froid  peuvent  s’obtenir  d’une  manière  continue,  au 
moyen  de  divers  appareils  tels  que  ceux  de  Kipp  (fig.  17),  Babo  (fig.  18),  SAINTE- 


5*  TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

Claire  Deville  (fig.  19),  Pisani  fig.  20),  Lavaud  deLestrade  (fig.  21),  etc.  Quelques-uns 


Fig.  21.  — Support  de  l’abbè  Lavaud  de  Lestrade. 


de  ces  appareils  ont  l’inconvénient  de  ne  pas  produire  les  gaz  sous  une  pression 
assez  grande  pour  leur  permettre  de  traverser  une  couche  de  liquide  un  peu  forte. 


Lavage  des  gaz.  — Les  gaz  produits  ont  souvent  besoin  d’être  lavés,  pour  les 
débarrasser  des  impuretés  qu’ils  ont  entraînées  ; pour  cela,  on  se  sert  le  plus  sou- 


vent de  petits  flacons  de  Wolf  munis  ou  non  de  tubes  de  sûreté  ; la  longueur  du  tube 


de  sûreté  doit  être  proportionnelle  à la  résistance  que  le  gaz  aura  à vaincre  pour 
sortir  de  l’appareil. 

Les  tubes  de  Cloez  (lig.  22),  de  Lieuig  (fig.  23),  de  Sciilœsing  (fig.  24),  de  Moiir 
(lig.  25),  de  Mitsciierlich  (fig.  26),  etc.,  peuvent  avantageusement  servir  comme 
ilacons  laveurs.  Il  est  important  de  se  rappeler  que  deux  petits  flacons  lavent  bien 
mieux  qu’un  seul  flacon  de  capacité  double. 


Figd27.  — Tube  dessé-  Fig.  28.  — Autre  tube  dessé-  Fig.  2y.  — Eprouvette  à dessécher 
chant  de  Schloesing.  chant  de  Schloesing.  les  gaz. 

Dessiccation  des  gaz.  — Pour  obtenir  les  gaz  à l’état  de  siccité,’on  les  fait  passer  à 
travers  des  tubes  (fig.  27  et  28),  des  éprouvettes  (fig.  29),  ou  des  flacons  contenant 
des  réactifs  desséchants  suivant  la  nature  des  gaz.  Les  plus  employés  sont  l’acide 
sulfurique,  la  ponce  sulfurique,  les  perles  à acide  sulfurique,  la  potasse,  le  chlorure  de 
calcium  fondu  ou  desséché,  l’anhydride  phosphorique,  etc. 

Récolte  des  gaz.  — On  recueille  les  gaz  : 

Par  déplacement  de  l’air  quand  il  sont  lourds  ; 

Sur  l’eau  ; 


Fig.  30.  — Eprouvette  à gaz.  Fig.  31.  — Cuve  à eau. 

Sur  l’eau  chargée  de  divers  sels; 

Sur  divers  liquides,  huiles  minérales,  huiles  végétales,  etc; 
Sur  le  mercure. 
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Dans  le  premier  cas,  on  fait  simplement  plonger  le  tuile  adducteur  du  gaz  jusqu’au 
fond  du  flacon  destiné  à servir  de  récipient. 

Quand  on  doit  recevoir  les  gaz  sur  un  liquide,  on  remplit  une  éprouvette  (fig.  30) 


Fig.  32.  — Grande  cave  à mercure.  Fig.  33.  — Cuve  à mercure. 


de  ce  liquide,  et  on  la  renverse  sur  un  vase  (cuves,  fig.  31,32,33)  contenant  le  même 
liquide,  et  on  la  met  en  position  convenable,  au-dessus  d’un  têt  à gaz  (fig.  34)  ou  au- 


Fig.  34.  — Têt  à gaz. 


dessus  des  trous  ou  rainures  de  la  cuve,  pour  que  le  tube  adducteur  conduise  le  gaz 
sous  l’éprouvette. 


Fig.  35.-—  Eprouvette  à gaz  recourbée. 


Il  est  quelquefois  commode  d’employer  des  éprouvettes  recourbées  qui  évitent 
l’emploi  de  toute  cuve  (fig.  35). 
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Conservation  des  gaz.  — Quand  on  veut  conserver  des  quantités  notables  de  gaz, 
on  a recours  aux  gazomètres  (fig.  36  et  37)  dont  la  forme,  les  dimensions  et  le  mode 


Fig.  36.  — • Gazomètre  de  Régnault.  Fig.  37.  — Gazomètre  à cloche. 


d'emploi  sont  variables.  Dans  les  laboratoires,  il  est  bon  d’avoir  toujours  à sa  dispo- 
sition des  flacons  de  250  grammes,  bouchés  à l’émeri,  pleins  de  diverses  espèces 
de  gaz. 

L’industrie  fournit  aujourd’hui  un  certain  nombre  de  gaz  contenus,  sous  forte  pres- 
sion, dans  des  cylindres  métalliques. 


PROPRIÉTÉS  PHYSIQUES 

Loi  de  Mariotte. 

Les  volumes  occupés  par  une  même  masse  gazeuse  sont  inversement  proportion- 
nels aux  pressions  qu’elle  supporte. 

Cette  loi  n’est  qu’approximative  et  est  d’autant  moins  exacte  que  la  pression  est 
plus  élevée  ; l’écart  est  du  reste  variable  suivant  les  gaz. 

Liquéfaction  et  solidification  des  gaz. 

Thomsen  a démontré  qu’au-dessus  d’une  certaine  température,  les  gaz  ne  pouvaient 
être  liquéfiés,  quelle  que  fut  la  pression  à laquelle  on  les  soumit;  le  degré  de  tempé- 
rature au-dessus  duquel  les  gaz  ne  sauraient  être  liquéfiés  est  ce  qu’on  appelle  leur 
point  critique.  Ce  fait  s’explique  parce  qu’au  voisinage  du  point  critique,  la  densité 
du  gaz  est  voisine  de  celle  du  corps  à l’état  liquide,  et  qu’il  y a alors  passage  insen- 
sible de  l’état  gazeux  à l’état  liquide. 
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Quand  on  a soumis  les  gaz  à une  très  forte  pression,  à basse  température,  si  on 
fait  cesser  tout  d’un  coup  la  pression,  le  gaz  se  détend,  et  cette  grande  dilatation  du 
gaz,  ce  phénomène  de  détente , se  produit  avec  une  absorption  de  chaleur  énorme, 


Fig.  38.  — Tube  de  Faraday. 


telle  qu’elle  suffit  le  plus  souvent  pour  liquéfier  le  gaz,  s’il  ne  l’est  déjà,  et  même 
pour  en  solidifier  une  partie. 


Fig.  39.  — Appareil  Bianchi. 


Quand  on  projette  fortement  sur  une  surface  un  gaz  liquéfié,  une  grande  partie 
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repasse  à l’état  gazeux  et  absorbe,  pour  ce  faire,  une  quantité  de  chaleur  telle  que  le 
reste  passe  à l’état  solide  (CO2). 


Les  appareils  les  plus  employés  pour  la  liquéfaction  sont  donc  basés  sur  le  refroi- 
dissement ou  la  compression  et  quelquefois  sur  les  deux. 

Le  tube  de  Faraday  (fïg.  38)  est  un  tube  en  verre  très  résistant  coudé  à angle 
obtus.  On  a introduit  dans  une  branche  les  corps  qui  doivent  engendrer  le  gaz,  soit 
par  l’action  de  la  chaleur,  soit  par  réaction.  Le  gaz  produit  parla  décomposition  du 
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corps  ne  pouvant  se  dégager  se  comprime  dans  le  tube  et  se  liquéfie,  surtout  si  l’on 
introduit  la  branche  vide  dans  un  mélange  réfrigérant. 


Fig.  41.  — Appareil  Cailletet. 


Les  autres  appareils  les  plus  importants  sont  ceux  de  : 

Natterer  et  Bianciii,  spécialement  employé  pour  le  protoxyde  d’azote  (tig.;39); 


Fig.  43.  — Appareil  Delehl. 


Deleüil,  spécialement  employé  pour  l’anhydride  carbonique  (fi g.  43;  ; 

Pictet,  Cailletet,  convenant  pour  tous  les  gaz,  mais  le  premier  est  plus 


? 
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Fig.  42.  — Appareil  Cailletet  modifié. 
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susceptible  d’applications  industrielles  et  le  second  est  plus  convenable  pour  les 
opérations  de  laboratoire  (fîg.  40  et  41); 


Fig.  44.  — Appareil  Cailletet,  industriel. 


Cailletet,  l’appareil  primitif  a été  modifié  de  manière  à utiliser  le  lroid  produit 
par  l’évaporation  d’un  gaz  déjà  liquéfié,  l’éthylène  par  exemple  (li g.  42); 

Cailletet,  industriel  pour  l’acide  carbonique  (fig.  44). 


SOLUTION  DES  GAZ 

Le  rapport,  entre  le  volume  du  liquide  dissolvant  et  celui  du  gaz  dissous 
sous  la  pression  normale,  est  exprimé  par  un  nombre  constant  que  l’on 
nomme  coefficient  de  solubilité.  Ce  coefficient  varie  avec  la  température  ; en 
général,  il  diminue  à mesure  qu’elle  s’élève. 

La  quantité  de  gaz  dissoute  est  proportionnelle  à la  pression  qu’il  sup- 
porte. (Loi  de  Henry.)  Il  résulte  de  cette  loi  que  si  l’on  fait  le  vide  sur  un 
liquide  renfermant  un  gaz  simplement  dissous,  le  gaz  doit  se  dégager  com- 
plètement. Il  en  sera  de  même,  si  l’on  met  le  liquide  en  présence  d’une 
atmosphère  illimitée  d’un  gaz  étranger,  le  gaz  primitif  se  trouvant  alors 
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soumis  aux  mêmes  conditions  que  s’il  était  en  présence  d’un  espace  vide. 
La  chaleur  produirait  aussi  le  même  effet. 

Les  quantités  de  chaleur  dégagées  par  la  dissolution  des  gaz  (ces  quanti- 
tés sont  en  général  supérieures  à celles  dégagées  par  la  liquéfaction  des 
mêmes  gaz)  montrent  que  presque  toujours  il  y a autre  chose  que  dissolution, 
que  le  plus  souvent  il  y a combinaison.  Le  fait  est  quelquefois  démontré, 
paèce  que  la  solution  ne  se  comporte  plus  d’après  les  règles  précédentes  ; le 
gaz  ne  se  dégage  point  ou  ne  se  dégage  qu’incomplètement  sous  l’influence 
de  la  chaleur  ; ainsi  les  dissolutions  de  gaz  chlorhydrique  ne  laissent  plus 
à 12°  dégager  ce  gaz,  quand  la  composition  de  la  liqueur  correspond  à la 
formule  HCI,  6H20. 

Du  reste,  dans  certains  cas,  la  règle  est  violée,  même  quand  les  apparences 
sont  sauvées.  Il  en  est  ainsi  pour  le  gaz  ammoniac.  Sa  dissolution  dégage 
une  quantité  de  chaleur  telle  que  l’on  est  obligé  d’admettre  qu’il  y a autre 
chose  qu’une  dissolution  ; et  de  fait,  en  saturant  l’eau  de  gaz  ammoniac  à 
basse  température  et  en  plongeant  dans  un  mélange  réfrigérant,  on  obtient 
l’hydrate  cristallisé  AzIPJPO  et  cependant  cette  dissolution  se  comporte 
comme  l’indique  la  théorie  des  gaz  dissous.  On  explique  ces  faits  en  admet- 
tant que  le  gaz  dissous,  le  liquide  dissolvant  et  la  combinaison  de  ces  deux 
corps  forment  un  système  en  équilibre,  équilibre  dont  les  conditions  varient 
avec  la  température  et  la  pression.  Si  l’un  des  composants  vient  à être  éli- 
miné par  suite  de  sa  vaporisation  dans  un  espace  vide  ou  bien  au  sein  d’un 
gaz  étranger,  une  portion  correspondante  du  composé  se  détruit  aussitôt,  de 
façon  à reproduire  un  nouvel  état  d’équilibre.  A mesure  que  l’élimination  du 
composant  gazeux  se  poursuit,  les  mêmes  phénomènes  se  reproduisent,  et  * 
il  continue  à être  éliminé  jusqu’à  la  destruction  totale  de  la  combinaison, 
c’est-à-dire  jusqu’à  ce  que  le  gaz  dissous  soit  complètement  dégagé. 

Lorsque  plusieurs  gaz  sont  en  contact  avec  un  liquide,  chacun  se  dissout 
avec  le  coefficient  qui  lui  est  propre  et  proportionnellement  à la  tension  que 
possède  chaque  gaz  dans  le  mélange  : c’est  la  loi  de  Dalton.  Nous  en  trou- 
verons un  exemple  important  en  nous  occupant  des  gaz  de  l’air  dissous  dans 
l’eau. 

La  dissolution  des  gaz  s’obtient  généralement  au  moyen  de  l’appareil 
de  \V  olf  1 . 


1 On  place  dans  les  flacons  de  Wolf  le  dissolvanl  convenable;  les  tubes  adducteurs 
plongent  jusqu’au  fond  du  liquide  si  la  solution  à obtenir  est  plus  légère  que  le  dissol- 
vant, et  au  contraire  plongent  à peine  de  quelques  millimètres  si  la  densité  de  la  disso- 
lution doit  être  plus  grande  que  celle  du  dissolvant;  il  est  facile  devoir,  qu’en  opérant 
ainsi,  on  se  place  dans  les  meilleures  conditions  pour  faciliter  la  dissolution. 

Si  le  gaz  attaquait  les  bouchons,  on  pourrait  avoir  recours  aux  flacons  de  Durand. 

Tour  refroidir  le  dissolvant  et  absorber  les  quantités  de  chaleur  qui  se  produisent  pen- 
dant la  dissolution  de  certains  gaz,  il  est  bon  de  plonger  les  flacons  de  Wolf  dans  un 
récipient  plein  d’eau  froide  que  l’on  peut  renouveler  suivant  les  besoins. 
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ABSORPTION  DES  GAZ  PAR  LES  SOLIDES 

Les  gaz,  comme  les  liquides  qui  mouillent  les  corps  solides,  sont  retenus 
avec  une  certaine  énergie  à la  surface  des  corps  solides.  Lorsque  cette  sur- 
face est  très  grande,  comme  dans  les  corps  poreux,  cette  adhérence  ne  cesse 
que  sous  l’influence  de  la  chaleur  ou  du  vide.  Signalons  la  faculté  que  pos- 
sède l’éponge  de  platine  de  condenser  de  fortes  quantités  d’hydrogène,  et  le 
charbon  de  bois,  de  condenser  dans  ses  pores  une  foule  de  gaz,  surtout  ceux 
dont  la  liquéfaction  est  le  plus  facile. 

Les  phénomènes  d’occlusion  que  présente  l’hydrogène  appartiennent  en 
partie  à cet  ordre  de  phénomènes. 

L’absorption  d’un  gaz  par  un  solide,  aussi  bien  que  par  un  liquide,  a lieu 
avec  dégagement  de  chaleur,  même  lorsqu’il  n’y  a pas  d’action  chimique  : 
cette  chaleur  est  due  au  changement  d’état. 

DIFFUSION  DES  GAZ 

Quand  des  gaz  de  densités  différentes  se  trouvent  en  présence,  ils  ne 
restent  pas  superposés  dans  l’ordre  de  leurs  densités,  comme  le  feraient  des 
liquides,  mais  ils  se  diffusent  rapidement  les  uns  dans  les  autres  ; quand 
l’équilibre  est  établi,  la  pression  exercée  par  chaque  gaz  dans  le  mélange  est 
la  même  que  s'il  occupait  seul  le  volume  total.  C’est  ainsi  que  dans  l’air 
formé  de  21  volumes  d’oxygène  et  de  79  volumes  d’azote,  le  premier 
exerce  environ  I/o  et  le  second  4/5  de  la  pression  totale. 

Les  gaz  se  diffusent  à travers  une  plaque  mince  d’un  corps  poreux  et  leur 
diffusibili té  est  en  raison  inverse  de  la  racine  carrée  de  leurs  densités. 

La  même  loi  règle  la  vitesse  d’ccoulement  des  gaz  à travers  un  orifice  très 
petit,  percé  en  mince  paroi  ; par  exemple  à travers  une  ouverture  de  0mm,08 
pratiquée  dans  une  feuille  mince  de  platine.  Cet  écoulement  est  désigné  par 
Graham  sous  le  nom  d 'effusion.  Ce  principe  peut  servir  à déterminer  la  den- 
sité des  gaz. 

Le  passage  des  gaz  à travers  les  plaques  poreuses  épaisses  ne  suit  pas  de 
loi  régulière,  et  ce  phénomène  porte  le  nom  de  transpiration  capillaire  ou 
transfusion. 

On  a fondé  sur  la  diffusion  un  appareil  destiné  à avertir  de  la  présence  du 
grisou,  gaz  beaucoup  plus  léger  que  l’air. 

Graham  a donné  le  nom  d ' atmolyse  à la  séparation  par  diffusion  de  plu- 
sieurs gaz  de  densités  différentes. 

La  diffusion  moléculaire,  à travers  des  parois  poreuses,  ne  doit  pas  être 
confondue  avec  le  passage  des  gaz,  à travers  certaines  parois,  que  Graham 
a nommées  colloïdales , telles  que  les  membranes  animales.  La  diffusion 
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colloïdale  11’est  pas  eu  relation  avec  la  densité  des  gaz  : elle  dépend  de  la 
facilité  avec  laquelle  les  gaz  sont  condensés  ou  dissous  par  la  substance  de 
la  paroi.  Le  gaz  après  s’être  ainsi  condensé,  rencontrant  de  l’autre  côté  un 
espace  où  sa  tension  est  nulle,  s’y  répand. 

La  diffusion  des  gaz  à travers  une  couche  aqueuse  est  tout  à fait  du  même 
ordre.  On  ne  peut  conserver  longtemps  à l’état  de  pureté  un  gaz  dans  une 
cloche  renversée  sur  l’eau.  D’un  côté,  ce  gaz  se  dissout  en  petite  quantité 
dans  l’eau  et  la  solution  produite  l’abandonne  à l’air  libre;  d’autre  part,  les 
gaz  de  l’air  se  dissolvent  aussi  dans  l’eau  et  de  là  se  répandent  dans  la  cloche. 


MANIPULATIONS  SUR  LES  GAZ 


On  a souvent  à exécuter  sur  les  gaz  diverses  opérations  que  nous  allons  maintenant 
énumérer;  dans  la  plupart  des  cas,  elles  se  font  sur  le  mercure  et  nous  admettrons 
qu'il  en  est  ainsi  quand  nous  ne  l’indiquerons  pas  d’une  manière  spéciale. 

Transvasements.  — Il  est  très  important  pour  toutes  ces  opérations  que  le  mercure 
et  les  vases  soient  très  propres. 

Pour  transvaser  un  gaz  dans  une  éprouvette,  il  faut  commencer  par  remplir  celle-ci 
de  mercure;  on  le  fait  en  tenant  l’éprouvette  presque  horizontalement  sur  le  mercure 
et  en  appuyant  progressivement  sur  l’extrémité  fermée  : on  évite  ainsi  que  des  bulles 
d’air  adhèrent  aux  parois  de  l’éprouvette. 

Tous  les  récipients  pour  gaz  doivent  être  remplis  de  mercure  avec  les  mêmes  pré- 
cautions. 

On  peut  encore  remplir  l’éprouvette  eu  la  plaçant  sur  le  mercure  et 
en  aspirant  avec  un  tube  siphon  ; ou  bien  encore,  l’éprouvette  étant 
renversée,  on  fait  arriver  le  mercure  dans  sa  partie  inférieure,  au  moyen 
d’un  entonnoir  effilé. 

Pour  transvaser  un  gaz  d’une  éprouvette  dans  un  autre  vase  à étroite 
ouverture,  on  emploie  un  entonnoir,  dont  le  col  est  introduit  sous  le 
mercure  dans  le  petit  orifice  du  yase  préalablement  rempli  de  mercure  : 
celui-ci  est  tenu  presque  verticalement  par  la  main  gauche.  L’ouverture 
du  vase  contenant  le  gaz  à transvaser  est  amenée  sous  l’entonnoir  et 
inclinée  peu  à peu  de  manière  à laisser  passer  le  gaz  dans  l’entonnoir. 


Séparation  des  liquides.  — Pour  mettre  un  liquide  réactif  en  contact 
avec  un  gaz  renfermé  dans  une  éprouvette  sur  la  cuve  à mercure,  on  se 
sert  de  pipettes  courbes  (fig.  45).  On  aspire,  par  le  sommet  de  cette 
pipette,  le  liquide  placé  dans  un  verre  ; on  bouche  le  tube  avec  le  doigt  ; 
on  introduit  le  bec  courbé  de  la  pipette  sous  l’orifice  de  l’éprouvette; 
en  soufflant  par  l’autre  extrémité,  on  fait  passer  le  liquide  de  la  pipette 
dans  le  tube.  On  peut  le  plus  souvent  remplacer  ces  pipettes  courbes  par  pj(T  ^ 
de  simples  bouts  de  tube,  étirés  et  courbés  à leur  extrémité  inférieure,  Pipette  à gaz. 
parce  qu’on  emploie  généralement  de  petites  quantités  de  réactif.  On 
peut  encore  se  servir  de  petits  tubes,  fermés  par  un  bout,  longs  de  1 ou 
2 centimètres,  qu’on  remplit  avec  le  réactif  : on  les  bouche  en  les  tenant  entre  le 
pouce  et  l’index,  et  on  transvase  leur  contenu  sous  le  mercure,  dans  le  gaz  à exa- 
miner. 
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En  dehors  des  pipettes  à gaz,  les  procédés  employés  pour  séparer  les  gaz  des 
liquides  sont  d'un  usage  difficile  et  donnent  souvent  des  résultats  défectueux. 

Les  pipettes  à gaz  se  construisent  sous  plusieurs  formes,  leur  mode  d’emploi  est 


Idg.  *G.  Pipette  à gaz.  Fig.  4 7.  — Pipette  à gaz  de  Bektiielot. 

toujours  à peu  près  le  même  : on  les  remplit  de  mercure  de  a en  E (fig.  46  et  47)  ; 
la  pointe  effilée  est  introduite  jusqu  au  sommet  de  l’éprouvette  contenant  le  gaz  : par 


Fig.  18.  Appareil  pour  faire  réagir  Fig.  49.  — Appareil  de  Beuthelot  pour  faire 
1 étincelle  électrique  sur  les  gaz.  réagir  l’étincelle  électrique  sur  les  gaz. 

aspiration,  on  fait  passer  le  gaz  dans  la  boule  B sans  y introduire  en  même  temps  du 
réactil,  ce  qui  est  difficile;  on  abaisse  vivement  la  pointe  a sous  le  mercure,  de  sorte 
(pic  le  gaz  est  emprisonne  en  B entre  deux  colonnes  de  mercure  ; on  change  l’éprou- 
vette et  par  insufflation,  on  fait  passer  le  gaz  dans  son  nouveau  récipient,  en  laissant 
dans  la  pipette  les  gouttelettes  de  liquide  qui  avaient  pu  être  entraînées  par  la 
première  opération. 


GAZ 


67 


Une  autre  méthode,  préférable,  pour  se  servir  de  ces  pipettes,  est  la  suivante.  On 
a une  pipette  pour  chaque  réactif;  le  réactif  est  dans  la  boule  B : la  manœuvre  est 
la  même,  mais  les  transvasements  sont  plus  faciles  à faire  en  l’absence  de  liquide 
dans  les  éprouvettes. 

Réactifs.  — Bunsen  employait  des  réactifs  solides  obtenus  sous  forme  de  boulettes 
fondues  dans  un  moule  à balles  ; les  réactifs  étaient  ainsi  faciles  à mettre  en  contact 
avec  les  gaz  et  àen  séparer, mais  ils  n’agissaient  pas  toujours  fort  efficace- 
ment; le  plus  souvent,  on  les  emploie  a l'état  de  solution,  mais  il  ne  faut 
pas  oublier  que  ces  solutions  ont  une  tension  de  vapeur  assez  grande  et 
variable  suivant  le  réactif,  et  qu’avant  de  faire  la  lecture  d’un  volume 
gazeux,  il  est  bon,  ou  bien  de  dessécher  complètement  le  gaz,  ou  bien 
de  le  saturer  d’humidité  au  moyen  d’une  gouttelette  d’eau  ; notons  en- 
core que  cette  gouttelette  d'eau  n’est  pas  toujours  sans  inconvénient 
et  qu’elle  peut  en  présence  de  quelques  rares  gaz  (AzH3  — 1IC1)  exercer 
une  action  dissolvante  considérable.  |f 

Electricité.  — Quand  on  fait  réagir  l’électricité  sur  les  gaz,  on  peut  se 
trouver  en  présence  d’un  seul  gaz  ou  d’un  mélange  détonant  ou  non  dé-  ' 
tonant  : ces  gaz  peuvent  attaquer  le  mercure  ou  ne  pas  l’attaquer. 

L’appareil  le  plus  simple  pour  faire  réagir  l’étincelle  électrique  sur  les 
gaz  n’attaquant  pas  le  mercure  est  celui  qui  a été  imaginé  par  Berthe- 
lot  et  dont  nous  donnons  la  figure  (fig.  49)  ; il  permet  de  faire  varier  la 
longueur  de  l’étincelle,  de  briser  les  ponts  de  matière  qui  peuvent  se  for- 
mer, etc.  Si  les  gaz  attaquent  le  mercure,  on  emploie  l’appareil  (fig.  48). 

Sous  le  nom  d 'eudiomètres,  on  désignait  autrefois  des  instruments, 
en  verre,  résistants,  disposés  de  manière  à permettre  le  passage  d’une 
étincelle  électrique  à travers  les  mélanges  gazeux  détonants;  aujour- 
d’hui le  sens  de  ce  mot  est  plus  étendu  et  sous  ce  nom  on  désigne  des 
appareils  complexes  destinés  à l’étude  des  gaz. 

Les  eudiomètres  (mot  pris  dans  son  sens  primitif)  sont  nombreux. 

Volta,  Gay-Lussac,  Bunsen,  etc.,  y ont  attaché  leur  nom;  aujourd’hui 
ils  sont  peu  usités  : celui  de  Riban  (fig.  50)  nous  parait  solide  et  d’un  f 
nettoyage  facile. 

La  combustion  des  gaz  ne  se  produit  bien,  qu’autant  que  les  propor- 
tions de  gaz  comburant  et  de  gaz  combustible  sont  convenables;  il  faut 
que  l’oxygène  soit  en  petit  excès  sur  la  quantité  théorique.  Un  trop  grand 
excès  d’oxygène,  de  môme  qu’un  trop  grand  excès  de  gaz  comburant 
empêcheraient  également  la  combustion;  d’autre  part,  il  ne  faut  pas  que  le  tube  con- 
tienne exactement  les  volumes  théoriques  de  gaz  comburant  et  combustible  : dans 
ce  cas,  la  détonation  serait  trop  violente  et  risquerait  de  briser  le  tube.  L’étude  des 
conditions  et  des  modes  de  combustion  a été  spécialement  faite  par  Sciiutzenberger. 

Coquillon  a observé  que  si  un  fil  de  platine  ou  de  palladium,  porté  au  rouge  par 
le  courant  électrique,  dans  un  mélange  détonant,  produisait  parfois  une  explosion, 
par  contre  dans  certaines  conditions,  il  obtenait  la  combinaison  des  gaz  sans  détona- 
tion. Sur  ce  principe,  il  a construit  un  appareil  spécial  destiné  à l'analyse  des  gaz 
hydrocarbonés  et  qu’il  a désigné  sous  le  nom  de  grisoumèlrc. 


Fig.  50. 
Eudiomèlre 
de  Riban. 
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LECTURE  DES  VOLUMES  GAZEUX 


Les  lectures  des  volumes  gazeux  se  l'ont  dans  des  tubes  de  15  à 50  C.C.  de  capacité 
ayant  au  maximum  une  longueur  de  23  centimètres. 

La  lecture  doit  être  l'aile  de  loin,  souvent  avec  viseur,  le  tube  étant  maintenu  en 
place  par  des  pinces  mauvaises  conductrices  de  la  chaleur. 

Il  faut  avoir  soin  que  le  niveau  du  mercure  soit  le  même  dans  le  tube  et  dans  la 
cuve. 

La  correction  relative  au  ménisque  est  en  général  le  tiers  de  la  capacité  comprise 
entre  le  sommet  et  la  partie  inférieure  du  ménisque. 

On  doit  noter  avec  soin  si  le  gaz  est  sec  ou  humide. 

S’il  y a une  couche  de  liquide  un  peu  épaisse  à la  surface  du  mercure,  il  faut  en 
tenir  compte  et  convertir  cette  couche  en  colonne  de  mercure. 

La  température  et  la  pression  barométrique  devront  être  consignées  avec  soin. 

La  formule  suivante  permet  alors  de  ramener  le  volume  gazeux  à 0°,  à 760  milli- 
mètres et  à l’état  de  siccité. 


V°  rr  V'  - 


II 


r 


60  (1  + ol! 


dans  laquelle 
Y'  — le  volume  lu  ; 

H = la  pression  barométrique  ; 
f — la  tension  de  la  vapeur  d’eau  ; 
x = coefficient  de  dilatation  des  gaz  =:  0,00367; 
t = température  au  moment  de  l’expérience; 

Le  poids  d’un  volume  de  gaz  saturé  d’humidité  est  donné  eu 
grammes  par  la  formule 

h - 4 p 

p ■yr  f*  s ^ O 

~ 1 + 0,00367  X t X 76Ô 

dans  laquelle 
Y le  volume  en  litres; 

- = le  poids  du  litre  à 0°  et  760  ; 
t = la  température; 

H =r  la  pression  ; 

F la  tension  maxima  de  la  vapeur  d’eau  à t. 

Dans  certaines  expériences  et  même  dans  le  plus  grand  nombre, 
il  n’est  pas  nécessaire  de  connaître  le  volume  absolu  du  gaz,  mais 
seulement  le  volume  relatif;  dans  ce  cas,  on  évite  les  calculs  occa- 
sionnés par  la  température  et  la  pression  au  moyen  du  baroscope 
Fig.  51.  (fig-  Si)?  appareil  qui  totalise  les  effets  produits  par  la  pression 
baroscope.  et  la  température,  qui  est  plongé  dans  le  même  milieu  que  le 
gaz  que  l’on  mesure  et  que  l’on  ramène  à un  point  fixe  par  addi- 
on  ou  soustraction  d’eau  à la  cuve  dans  laquelle  on  opère. 

Quand  les  volumes  gazeux  à mesurer  sont  considérables  on  emploie  les  compteurs 


à gaz. 
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ANALYSE  DES  GAZ 


L’analyse  qualitative  et  quantitative  des  gaz  s’effectue  le  plus  souvent  au  moyen 
des  appareils  que  nous  venons  de  décrire  ; dans  quelques  cas  on  les  dose  par  pesées, 
soit  que  le  dégagement  du  gaz  ait  diminué  le  poids  d’un  appareil,  soit  au  contraire 
qu’il  l’ait  augmenté  : certains  appareils  peuvent  réunir  ces  deux  avantages. 

Ces  appareils  (fig.  52,  53,  54,  55),  spécialement  destinés  au  dosage  de  l'anhydride 
carbonique,  se  composent  essentiellement,  d’un  récipient  dans  lequel  se  place  la  subs- 


Fig.  52.  — Appareil  de  Kose. 


Fig.  53.  — Appareil  de  Boymond. 


lance  qui  doit  dégager  le  gaz,  d’une  seconde  partie  renfermant  le  réactif  qui  mettra  le 
gaz  en  liberté,  et  enfin  d’un  troisième  récipient  qui  desséchera  ou  purifiera  le  gaz 
avant  de  le  laisser  dégager.  Dans  le  deuxième  récipient  on  met  un  poids  connu  de  la 


Fig.  54.  — Appareil  de  Kipp.  Fig. 55. —Appareil  de  Geriiardt  et  Chancel. 

substance  qui  doit  être  traitée  ; on  met  en  place  le  réactif  et  le  corps  desséchant; 
on  pèse,  on  fait  arriver  le  réactif  sur  la  substance  à attaquer;  la  réaction  s’effectue; 
on  l’aide,  s’il  est  nécessaire,  par  une  douce  chaleur  ; on  fait  passer  dans  l'appa 
reil  un  courant  d’air,  pour  entraîner  le  gaz  produit,  et  mettre  l’appareil  dans  les 
mêmes  conditions  qu’avant  l’expérience  ; on  laisse  refroidir  s’il  est  nécessaire  et  enfin 
l'on  pèse.  La  perte  de  poids  indique  la  quantité  de  gaz  produite. 

Quand  on  veut  déterminer  la  nature  d’un  gaz  isolé,  on  commence  par  le  sentir, 
puis  on  cherche  s’il  est  combustible  ou  non  : s’il  n’est  pas  combustible,  on  cherche 
s’il  est  absorbable  par  l’eau  d’abord  seule,  additionnée  de  potasse  ensuite  : dans  le 
cas  où  il  est  combustible,  la  couleur  de  la  flamme  et  la  nature  des  produits  de  la 
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combustion  sont  (les  renseignements  précieux;  en  plus,  on  cherche  si  les  gaz  sont 
absorbés  par  l’eau  seule,  puis  par  l’eau  additionnée  de  potasse. 


Pour  les  mélanges  de  gaz,  les  méthodes  sont  beaucoup  plus  complexes;  nous  ne 
saurions  en  aborder  l’étude  ici.  Nous  renverrons  au  livre  d’OoiER  sur  l’analyse  des 
gaz  (p.  113  et  suivantes)  : toutefois  nous  ferons  remarquer  que  certains  gaz  ne  pou- 
vant coexister  dans  un  même  mélange,  la  présence  d’un  gaz  donné  exclut  celle  de 
ses  incompatibles. 


Dans  la  pratique,  certains  cas  spéciaux  peuvent  se  présenter;  ainsi  on  peut  avoir 
à doser  de  minimes  quantités  d’un  gaz  réparti  dans  de  grandes  quantités  d’autres 
gaz  (acide  carbonique  dans  l’air)  ; à ces  cas  spéciaux  répondent  des  méthodes  spé- 
ciales que  nous  décrirons  en  leurs  lieu  et  place. 

Quand  on  exécute  couramment  des  analyses  de  gaz,  on  a recours  à des  appa- 
reils assez  complexes  qui  facilitent  beaucoup  ces  analyses. 

L’eudiomètre  de  Bunsen  (fi g.  56)  ne  présente  rien  de  bien  spécial  au  point  de  vue 
des  appareils  ; les  réactifs  doivent  être  préparés  à l’état  de  balles,  ce  qui  est  assez 
difficile  et  d’un  usage  peu  commode. 

Williamson  et  Russell  ont  évité  les  calculs  pour  ramener  les  volumes  gazeux  à 0°  et 
760,  en  employant  un  baroscope  très  ingénieux  et  très  simple. 

Russell  a simplifié  l'appareil  Bunsen  en  employant  comme  absorbant  le  coton 
hydrophile. 

L'appareil  de  Régnault  est  très  compliqué  mais  donne  de  très  bons  résultats;  il  se 


compose  essentiellement  d’un  tube  laboratoire  et  d'un  tube  mesureur  : on  mesure 
soit  le  volume  lui-même  du  gaz,  soit  sa  force  élastique. 


Les  appareils  de  Frankland  et  Ward,  de  M Leod,  de  Frankland  et  Armstrong,  de 
W.  Thomas,  de  Sciilcesing  (fig.  57)  sont  des  modifications  de  l’appareil  de  Régnault. 


Fig.  59.  — Appareil  Bonnier  et  Mangin 


Dans  l’appareil  de  Doyère  (fig.  58)  la  pipette  représente  le  tube  laboratoire  ; c’est 
une  pièce  complètement  distincte  du  tube  mesureur  ; c’est  dans  son  intérieur  que 
les  gaz  se  trouvent  en  contact  avec  les  réactifs. 
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L'appareil  Timiriazeff  est  un  eudiomètre  Doyère  dans  lequel  la  pipette  est  devenue 
fixe  ; c’est  un  passage  aux  eudiomètres  du  genre  de  celui  de  Régnault  : il  permet 
d’opérer  sur  des  quantités  très  minimes  de  gaz. 


Fig.  60.  — Appareil  d’ÛRSAT. 


L'appareil  de  M.  Bonnier  et  Mangin  (fig.  59)  dans  lequel  on  opère  sur  1/3  ou  1/4 
de  C.C.  et  où  les  propriétés  des  colonnes  capillaires  de  mercure  sont  utilisées  pour 
séparer  les  gaz  des  réactifs,  nous  paraît  être  excellent. 


Enfin,  il  existe  une  autre  série  d’appareils  qu’on  peut  nommer  industriels  ; ils  se 
composent  essentiellement  d’un  tube  mesureur  et  de  différents  tubes  laboratoires 
contenant  chacun  un  réactif  différent  et  dans  lesquels  on  fait  successivement  passer 
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le  gaz,  après  l'avoir  mesuré  à la  suite  de  chaque  opération.  Dans  cette  catégorie,  se 
trouvent  les  appareils  Orsat  (fig.  60),  Coquillon  (fig.  61),  Dupré  (fig.  62),  Hempel. 


vîT  i 


Fig.  62.  — Appareil  de  Dupré. 

Tour  nous  résumer,  les  appareils  pour  les  analvses  des  gaz  se  rapportent  à ciir 
types. 

{ Bunsen. 

1 Type  Bunsen.  . Réactifs  solides Williamson  et  Russell. 

\ Russell. 

2°  Type  Dovère  . . f ^a  P'Petle  et  le  tube  mesureur  ) Doyère. 

\ sont  absolument  distincts  . . ) TimiriazefT. 

Régnault. 

i Ta  pipette  et  le  tube  mesureur  i biankland  et  Ward. 

3°  Type  Régnault  . peuvent  se  séparer,  mais  cons-  l"00'1.’ 

' tituent  un  seul  appareil  . . I Frankland  et  Armstrong 

' Thomas. 

Schloesing. 


; scmœsing. 

4"  Type  Bonnier  et  i Pipette  et  tube  mesureur  ne  font  ) n 

Mangin  . . . I qu’un j Bonn.er  et  Mangin. 


Mangin  . . . / qu’un 
5°  Type  industriel 


Orsat. 

\ Dupré. 
j Coquillon. 
Ilempel. 


NOTIONS  DE  MINÉRALOGIE 


Définition.  — La  minéralogie  est  une  science  qui  a pour  but  l’étude  des 
minéraux. 

Un  minéral  est  toute  substance  inorganique,  solide,  liquide  ou  gazeuse 
entrant  dans  la  composition  du  globe  terrestre. 

Un  minerai  est  un  minéral  susceptible  d’application  industrielle. 

Le  nombre  des  variétés  minérales  est  très  grand,  mais  le  nombre  des 
espèces  minérales  est  assez  limité  ; on  en  connaît  au  plus  500,  parmi 
lesquelles  200  ont  de  l’importance. 

Caractères  minéralogiques . — Pour  distinguer  les  espèces  minérales  les 
unes  des  autres,  on  a recours  à leurs  caractères  ; ces  caractères  sont  d'im- 
portance variable.  Au  premier  rang,  nous  placerons  la  composition  chimique 
et  la  forme  cristalline  ; à cause  de  leur  valeur,  on  donne  quelquefois 
à ces  caractères  le  nom  d 'attributs.  La  densité,  la  dureté,  la  fusibilité  sont 
des  caractères  qui  ont  une  assez  grande  importance,  parce  qu’ils  sont 
très  constants  pour  une  même  espèce  minérale  ; on  les  désigne  sous  le  nom 
de  caractères  essentiels. 

Enfin,  les  diverses  propriétés  physiques,  mécaniques  et  organoleptiques 
des  corps  servent  à les  distinguer  les  uns  des  autres  : ces  caractères,  moins 
importants  que  les  précédents,  sont  nommés  caractères  secondaires. 

Nous  allons  étudier  successivement  chacun  de  ces  caractères. 

COMPOSITION  CHIMIQUE 

Il  est  évident  que  la  composition  chimique  est  un  caractère  de  la  plus 
haute  importance  ; pour  déterminer  cette  composition,  on  a recours  aux 
procédés  analytiques  habituels;  nous  n’avons  donc  pas  à en  parler  ici; 
cependant,  il  faut  dire  qu’en  minéralogie,  on  fait,  plus  que  partout  ailleurs, 
un  fréquent  usage  du  chalumeau. 
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Quelque  grande  que  soit  l'importance  de  la  composition  chimique,  elle  ne 
suffit  cependant  pas  à elle  seule  à déterminer  un  minéral,  car  le  même  com- 
posé chimique  peut  se  présenter  sous  deux  formes  différentes  et  constituer 
ainsi  deux  espèces  minéralogiques  distinctes  (carbonate  de  chaux  = arrago- 
nite  et  chaux  spathique). 


CRISTALLOGRAPHIE 

Lorsqu'un  corps  passe  lentement  de  l’état  liquide  ou  gazeux  à l’état  solide, 
il  prend  souvent  une  forme  régulière,  géométrique,  à laquelle  on  a donné  le 
nom  de  cristal. 

On  peut  obtenir  des  cristaux  par  plusieurs  méthodes  différentes  ; nous 
donnerons  ici  les  principales. 

1°  Quand,  sous  l’influence  de  la  chaleur,  un  corps  a passé  à l’état  liquide,  il 
prend,  en  se  refroidissant,  une  forme  cristalline  qu’il  est  facile  de  mettre  en 
évidence  par  le  procédé  suivant  : quand  la  couche  superficielle  est  solidifiée, 
on  la  perce  de  deux  trous  au  moyen  d’une  tige  métallique  chauffée  et  on 
fait  écouler  le  liquide  intérieur  : en  cassant  le  vase  dans  lequel  on  a fait 
l’opération,  on  en  trouvera  l’intérieur  tapissé  de  cristaux.  On  fait  ainsi  cris- 
talliser le  soufre,  le  bismuth,  etc.  ; ce  procédé  est  désigné  sous  le  nom  de 
cristallisation  par  fusion. 

?"  Par  volatilisation,  on  obtient  facilement  un  résultat  analogue.  Chauffons 
un  peu  d’iode  dans  un  ballon  : ce  corps  donnera  d’abord  de  belles  vapeurs 
violettes  qui  bientôt  se  condenseront  sous  forme  cristalline  sur  les  parois 
froides  du  ballon. 

3°  La  solution  est  un  procédé  souvent  employé  pour  obtenir  les  corps  à 
l'état  cristallin  ; la  plupart  des  corps  sont  plus  solubles  à chaud  qu’à  froid  ; 
si  donc,  à une  température  élevée,  nous  saturons  un  dissolvant  par  une 
substance  cristallisable,  le  dissolvant,  en  se  refroidissant,  ne  pourra  plus 
garder  en  solution  tout  ce  qu’il  avait  pris  à chaud  et  une  partie  de  la  subs- 
tance se  déposera  sous  forme  de  cristaux.  On  fait  cristalliser  par  ce  procédé 
presque  tous  les  sels  solubles  dans  l’eau.  Souvent  diverses  circonstances, 
telles  que  l’alcalinité  ou  l’acidité  de  la  liqueur,  la  température,  influent  sur 
les  formes  et  même  la  composition  des  cristaux  obtenus. 

4°  En  introduisant  dans  une  solution  saline  un  métal  qui  déplace  celui 
qui  est  en  combinaison,  on  obtient  souvent  ce  dernier  sous  forme  cristalline. 
C’est  parce  procédé  que  l’on  prépare  les  arbres  de  Saturne  (acétate  de  plomb, 
et  zinc)  et  de  Diane  (azotate  d’argent  et  mercure). 

Bien  d autres  procédés  ont  été  donnés,  tels  que  : le  procédé  Deville  et 
Caron  (fluorure  métallique  et  acide  borique),  la  solution  par  voie  sèche 
(solution  des  oxydes  dans  l’acide  borique,  du  carbone  dans  le  fer,  etc.),  le 
procédé  par  la  pile,  etc.  : nous  ne  pouvons  que  les  signaler  sans  insister. 

Nous  ajouterons  que  la  pression,  la  nature  du  vase,  sa  forme,  l’agitation, 
la  présence  d’une  petite  quantité  d’un  corps  étranger,  etc.,  ne  sont  pas  sans 
influence  sur  la  cristallisation. 
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Examinons  attentivement  un  cristal  : nous  y trouverons  trois  éléments  à 
considérer  : des  angles,  des  arêtes  et  des  faces. 

Les  faces  sont  les  portions  de  plan  qui  limitent  le  cristal. 

Les  arêtes  sont  des  droites  formées  par  l’intersection  de  deux  faces. 

Les  angles  sont  de  trois  sortes  : les  angles  plans,  les  angles  dièdres  et  les 
angles  solides  ; leur  définition  est  la  même  que  celle  donnée  en  géométrie, 
savoir:  les  angles  plans  sont  formés  par  l’intersection  de  deux  lignes;  les 
angles  dièdres  sont  formés  par  l’intersection  de  deux  plans  ; les  angles  solides 
sont  formés  par  l’intersection  de  plus  de  deux  plans. 

Angle  dièdre.  — De  tous  ces  angles,  le  plus  important  en  minéralogie  est 
l’angle  dièdre  ; cette  importance  est  due  à la  constance  de  cet  angle  dans 
une  même  espèce  minérale. 

Goniomètres.  — On  a inventé  plusieurs  appareils  pour  mesurer  les  angles 


Fig.  63.  — Goniomètre  de  Garangkot. 


dièdres  ; on  les  désigne  sous  le  nom  de  goniomètres  ; ils  sont  de  deux  sortes  : 
les  uns  procèdent  par  mesurage  direct  ; ce  sont  les  goniomètres  par  applica- 
tion ; dans  les  autres,  on  utilise  la  réflexion  de  la  lumière  sur  la  face  cristal- 
line ; ce  sont  les  goniomètres  par  réflexion  ; dans  les  premiers  se  trouve  le 
goniomètre  de  Garangeot  (fig.  63)  ; il  se  compose  essentiellement  d’un  demi- 
cercle  gradué  et  de  deux  alidades  : l’une,  fixe,  faisant  le  diamètre  du  demi- 
cercle  et  correspondant  au  zéro  de  l'échelle  ; l’autre  tournant  autour  du  centre 
et  indiquant  par  sa  position  sur  l’échelle  les  degrés  de  l’angle  qu’elle  fait  avec 
la  première  alidade.  Pour  connaître  avec  cet  instrument  la  valeur  de  l’angle 
dièdre  d’un  cristal,  il  suffit  d’appliquer  bien  perpendiculairement  et  bien 
exactement  cet  angle  entre  les  deux  alidades,  de  façon  que  le  contact  soit 
parfait  : la  lecture  du  limbe  gradué  donne  la  valeur  de  l’angle  dièdre  soumis 
à l’examen. 
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Parmi  les  goniomètres  par  réflexion  se  trouvent  ceux  de  Babinet  (fig.  64) 
et  de  Wollaston  (fig.  65)  ; ce  dernier  est  presque  le  seul  employé. 


Fig.  64.  — Goniomètre  de  Babinet.  Fig.  65.  — Goniomètre  de  Wollaston. 


Axes  cristallins.  — Les  cristaux,  quelque  imparfaits  qu’ils  puissent  être, 
offrent  toujours  une  certaine  symétrie.  Ainsi,  dans  les  moins  parfaits,  les 
faces  et  les  arêtes  opposées  sont  au  moins  égales  et  parallèles  deux  à deux 
et  les  angles  solides  opposés  sont  égaux.  La  symétrie  des  cristaux  se  mani- 
feste encore  par  la  propriété  d’avoir  un  centre,  c’est-à-dire  un  point  intérieur 
situé  de  telle  manière  que  toute  droite  qui  y passe  et  qui  se  termine  à la  surface 
extérieure  du  cristal  se  trouve  divisée  en  deux  parties  égales  : cette  symétrie 
est  surtout  évidente  autour  d’une  ou  de  plusieurs  droites  que  l’on  peut  ima- 
giner dans  l’intérieur  du  cristal  et  que  l’on  désigne  sous  le  nom  d 'axes  cris- 
tallins. 

Systèmes  cristallins.  — Axe  principal.  — Axes  secondaires.  — En  général, 
dans  une  forme  cristalline,  il  y a plusieurs,  axes  dont  l'ensemble  est  désigné 
sous  le  nom  de  système.  Parmi  les  axes  d’un  système,  il  en  est  un  relative- 
ment auquel  la  symétrie  est  plus  parfaite;  on  le  nomme  axe  principal  ; les 
autres  sont  désignés  sous  le  nom  A' axes  secondaires.  Le  système  d’axes  peut 
être  considéré  comme  le  squelette  des  formes  qu’un  minéral  est  susceptible 
de  prendre. 

Clivage.  Formes  secondaires.  F or  nie  primitive.  Forme  de  la  molécule 
intégrante.  — Il  existe  dans  les  cristaux  des  joints  naturels  que  l’on  peut 
mettre  en  évidence  en  frappant  les  faces  du  cristal  suivant  certains  sens,  soit 
avec  une  lame  d’acier,  soit  avec  un  marteau.  Ces  joints  portent  le  nom  de 
clivage.  Si  l’on  clive  un  cristal,  on  obtient  un  autre  cristal  de  plus  en  plus 
petit,  quelquefois  semblable  au  premier,  mais  qui  souvent  aussi  en  diffère. 
Haüy  a vu  que,  quelles  que  soient  les  formes  cristallines  affectées  par  une 
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même  espèce  minérale,  ces  formes  peuvent  être  ramenées  par  le  clivage  à une 
seule  et  même  forme  qui  en  est  comme  le  noyau  commun  et  à laquelle  il  a 
donné  le  nom  de  forme  primitive , les  autres  formes  étant  désignées  sous  le 
nom  de  formes  secondaires.  Dans  quelques  cas,  le  clivage  peut  être  poussé 
encore  plus  loin  que  la  forme  primitive  ; on  obtient  alors  la  forme  de  la  molé- 
cule intégrante. 


Dérivation.  — Plusieurs  méthodes  ont  été  imaginées  pour  se  représenter 
facilement  à l’esprit  comment  les  formes  secondaires  dérivent  des  formes 


Fig.  66.  — Troncature  Fig.  67.  — Troncature  sur  Fig.  68.  — Biseau, 

sur  les  arêtes.  les  angles  solides. 


primitives  ; telles  sont  la  méthode  des  décroissements , la  méthode  des  plans 
tangents  la  méthode  des  troncatures  ; nous  dirons  seulement  un  mot  de  cette 
dernière.  Ce  moyen  de  dérivation,  dû  à Romey  de  l’Isle,  est  évidemment 


artificiel,  mais  il  est  très  précieux  puisqu’il  permet  d’arriver  à toutes  les 
formes  offertes  par  la  nature  jusqu’à  ce  jour. 

La  troncature  proprement  dite  consiste  simplement  dans  une  section 
opérée  sur  une  arête  ou  sur  un  angle  solide;  l’arête  ou  l’angle  se  trouvent 
alors  remplacés  par  une  facette  (fig.  60  et  67). 

Le  biseau  se  compose  de  deux  troncatures  symétriques  placées  de  part  et 
d’autre  d’une  arête  (fig.  68). 

Le  po internent  se  fait  sur  un  angle  solide  par  plusieurs  troncatures  symé- 
triques (au  moins  trois)  portant  soit  sur  les  plans,  soit  sur  les  arêtes  ; dans 
le  premier  cas,  on  a un  pointement  direct  (fig.  69),  dans  le  second,  un  pointe- 
ment  indirect  (fig.  70). 
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Forme  dominante.  Forme  secondaire.  — Les  modifications  subies  par  un 
cristal  peuvent  être  plus  ou  moins  profondes  : tantôt,  c’est  la  forme  modi- 
fiée qui  se  montre  le  mieux  ; tantôt  la  modification  est  plus  apparente  que 
la  forme  première.  On  donne  le  nom  de  forme  dominante  à celle  qui  se 
montre  le  mieux  ; toute  autre  forme  est  désignée  sous  le  nom  de  forme 
secondaire. 

Formes  ouvertes.  Formes  fermées.  — Sous  le  nom  de  forme  ouverte , on 
désigne  les  cristaux  qui,  comme  les  prismes,  peuvent  avoir  une  hauteur  quel- 
conque ou,  du  moins,  dont  rien  n’indique  une  limite  à la  hauteur. 

Les  cristaux  qui,  comme  les'  octaèdres,  sont  déterminés  dans  tous  les  sens 
et  dont  les  rapports  des  dimensions  sont  fixes  ont  une  forme  fermée. 

Loi  de  rationalité  des  axes.  — Quand  deux  cristaux  de  même  système  ont 
même  hase,  les  hauteurs  sont  dans  des  rapports  très  simples  comme  les 
nombres  1,  2,  3,  4,  5,  etc. 

Description  des  cristaux.  — Pour  pouvoir  rendre  compte  de  la  forme 
d’un  cristal  et  la  décrire,  il  faut  donnera  ce  cristal  une  position  fixe  et  con- 
venue. On  place  verticalement  l’axe  principal;  les  axes  secondaires  sont 
ensuite  ordonnés  relativement  au  plan  idéal  que  l’on  suppose  toujours  exis- 
ter parallèlement  à l’observateur  et  devant  lui;  en  général,  on  peut  placer 
l’un  des  axes  secondaires  dans  ce  plan  et  souvent  lui  donner  en  même  temps 
une  position  horizontale.  Si  la  forme  est  simple,  elle  est  facile  à décrire;  si 
elle  est  composée,  on  cherche  la  forme  dominante  ; une  fois  cette  forme 
reconnue  et  décrite,  on  n’a  plus  qu’à  joindre  l’indication  méthodique  des 
modifications  qui  l’affectent.  On  peut  encore  faciliter  cette  description  au 
moyen  de  la  notation  minéralogique. 

Notation.  — La  notation  que  nous  avons  adoptée  est  celle  d’HAuv. 

Les  formes  primitives  ont  leurs  faces  désignées  par  les  lettres  P,  M,  T, 
consonnes  principales  du  mot  PRIMITIF  ; leurs  angles  solides  sont  notés 
A,  E,  I,  O et  leurs  arêtes  B, G, D, F, G. II  ; — B,C,D,F,  représentent  les  arêtes 
des  bases;  H,  G,  les  arêtes  latérales. 

La  lettre  P sert  à désigner  les  faces  quand  elles  sont  toutes  égales,  quand 
elles  ne  le  sont  pas,  elle  représente  les  bases  des  prismes,  et  la  lettre  M 
représente  les  pans  lorsqu'ils  sont  égaux.  Dans  le  cas  contraire,  P représen- 
tant toujours,  les  bases,  M et  T servent  à désigner  les  pans  inégaux.  La 
lettre  II  est  souvent  réservée  pour  les  arêtes  qui  jouent  le  rôle  de  hauteur. 

Soient,  par  exemple  : 1°  un  cube,  il  présente  G faces  carrées  P — 12  arêtes 
B — 8 angles  solides  droits  A (fig.  71) 

2°  Un  prisme  droit  à base  carrée , il  présente  aussi  8 angles  solides  droits 
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A — 8 arêtes  basiques  B, 
laces  latérales  M (fig.  72) 


4 arêtes  latérales  II 


2 faces  basiques  P — 


4 


Fig.  71.  — Notation  du  cube. 


3°  Un  prisme  droit  à base  rectangle , on  a 8 angles  solides  droits  A — 8 
arêtes  basiques  4B,  et  4C  — 4 arêtes  latérales  égales  II  — 2 faces  basiques 


Fig.  72.  — Notation  du  prismé  droit  Fig.  73.  — Notation  du  prisme  droit 
à base  carrée  à base  rectangle 


P — 4 faces  latérales  2M,  2T  (fig.  73).  Dans  le  prisme  droit  à base  rhombe , 
(fig.  74)  toutes  les  arêtes  des  bases  sont  semblables,  on  les  nomme  B ; les 
arêtes  latérales  sont  de  deux  espèces  II  et  G ; les  angles  solides  de  deux 


a 7>  a 


K 

P 

b 

a a 

h M Ji 

pi  b a. 

h 


Fig.  74.  — Notation  du  prisme  droit  Fig.  75.  — Notation  du  prisme 
à base  rhombe.  hexagonal. 


espèces,  l'un  obtus  l’autre  aigu,  sont  désignés  par  A et  E ; de  plus  les  faces 
basiques  étant  différentes  des  latérales  celles-ci  prendront  la  désignation  P, 
celles-là  M. 
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4°  Prisme  hexagonal  (fig.  75).  Les  arêtes  basiques  étant  semblables  B, 
les  arêtes  latérales  l’étant  aussi  H,  les  angles  solides  étant  égaux  A ; les 
laces  basiques  sont  P,  les  faces  latérales  M.  Dans  le  rhomboèdre  (fig. 76)  les 
faces  sont  toutes  égales  P ; les  angles  sont  de  deux  sortes  A,  E ; il  y a 
12  arêtes,  les  culminantes  seront  B,  les  latérales  D. 


Fig.  76.  — Notation  du 
rhomboèdre. 


Fig.  77.  — Notation  d’une  tronca- 
ture sur  les  arêtes  du  prisme. 


5°  Prisme  rectangulaire  oblique.  Il  y a deux  sortes  d’angles  solides  A,  E ; 
deux  sortes  d’arêtes  des  bases  B,  G;  deux  espèces  d'arêtes  latérales  H, G, 
2 faces  basiques  P,  2 faces  latérales  M et  2T. 


a 


S..A  a 

Fig.  78.  — Notation  du  prisme 
bi-oblique. 


a & e 


Fig.  79.  — Notation  du  prisme 
rhomboïdal  oblique. 


Dans  le  prisme  rhomboïdal  oblique1,  il  y a trois  sortes  d’angles  A,É,0; 
8 arêtes  basiques  4B,  4D  ; 4 arêtes  latérales,  2G  et  211  ; 2 faces  basiques  P ; 
4 latérales  M.  (lig.  77). 

6°  Prisme  oblique  à base  parallélogramme.  Nous  avons  2 bases  P,  deux 
faces  latérales  M et  2T  ; deux  arêtes  basiques  B,  2G  2D,  2F  ; 2 arêtes  laté- 
rales H et  2G  (fig.  78),  4 sortes  d’angles  A,E,I,0. 

Ces  connaissances  permettent  d’expliquer  clairement  sur  quelles  parties 

1 Quand  on  étudie  un  prisme  oblique,  il  faut  toujours  le  placer  de  façon  que  l’une  des 
arêtes  soit  perpendiculaire  au  sol  et  parallèle  à l’observateur. 

CHIMIE  MÉDICALE.  <> 
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on  peut  faire  des  troncatures.  Une  troncature  sur  l’angle  O dans  le  prisme 
orthorhombique  (fig.  77)  indique  que  l'angle  obtus  seul  est  atteint.  Nous  au- 
rions quelque  difficulté  à expliquer  le  prisme  Ipyramidé  dont  l’amphibole  est 
la  forme  naturelle;  rien  de  plus  facile  maintenant,  la  troncature  sur  la  base 
supérieure  a eu  lieu  sur  les  arêtes  C,  et  ce  sont  encore  les  arêtes  C qui  ont 
été  modifiées  à la  base  inférieure  (lig.  79). 

Mais  ce  n’est  pas  la  seule  utilité  de  la  notion  des  signes  cristallographiques  ; 
d’après  le  principe  suivant  dû  à IIauy  : « Toute  modification  produite  par 
un  décroissement  sur  un  élément  est  représentée  par  la  même  lettre  que  cet 
élément , mais  avec  un  exposant  qui  indique  de  combien  de  rangées  de 
molécules  intégrantes  chaque  assise  (d’une  molécule  d’épaisseur)  est  en  retrait 
sur  la  précédente , » d’après  la  loi  de  rationalité  des  axes,  on  peut  aussi 
indiquer  la  valeur  de  la  modification.  Ainsi  B1  exprimera  une  face  naissant 
sur  l’arête  B par  la  superposition  sur  la  base  d’assises  d’une  molécule 
d’épaisseur  et  en  retrait  les  unes  sur  les  autres  d’une  rangée  de  molécules  ; 
B2  exprimerait  une  face  provenant  de  la  superposition  sur  la  base  d’assises 
d’une  molécule  d’épaisseur  et  en  retrait  les  unes  sur  les  autres  de  deux  ran- 
gées de  molécules  ; B 3/2  exprimerait  une  face  provenant  de  la  superpo- 
sition sur  la  base  d’assises  de  2 molécules  d’épaisseur  et  en  retrait  les  unes 
sur  les  autres  de  3 rangées  de  molécules. 

Loi  de  symétrie.  — Dans  toutes  les  modifications  qu’elle  nous  présente,  la 
nature  a suivi  une  symétrie  parfaite.  Cette  loi  de  symétrie,  découverte  par 
Haüy,  peut  se  formuler  ainsi  : 

Quand  une  forme  cristalline  se  modifie,  la  modification  doit  avoir  lieu  sur 
toutes  les  parties  (faces,  angles,  arêtes)  semblables  et  semblablement  pla- 
cées. 

Hémiédrie.  — Cependant  dans  certaines  espèces  minérales,  quelques 
formes  simples  ne  portent  que  la  moitié  des  modifications  qui  seraient 
exigées  par  la  loi  de  symétrie  ; on  donne  à ce  phénomène  le  nom  d 'hémiédrie. 
Dans  tous  les  exemples  connus  d’hémiédrie,  les  modifications  suivent  un 
ordre  tel  que  si  on  les  prolonge,  elles  donnent  naissance  à des  solides  par- 
ticuliers, hémièdres , identiques  à ceux  que  l’on  pourrait  obtenir  par  le  pro- 
longement de  la  moitié  des  faces  des  polyèdres  dérivés  au  moyen  de  modifi- 
cations holoèdres  ou  complètes.  C’est  ainsi  que  l’on  obtient  le  tétraèdre  par 
le  prolongement  de  quatre  faces  alternes  de  l’octaèdre  régulier,  ou  en  don- 
nant toute  l’étendue  possible  aux  quatre  troncatures  alternes  du  cube. 

M.  Del.vfosse  a montré  que  ces  hémiédries  dépendaient  de  la  forme  spé- 
ciale des  molécules  intégrantes  et  qu’en  tenant  compte  de  cette  considération, 
elles  rentraient  dans  des  conditions  réellement  symétriques. 
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Toutes  les  formes  cristallines  peuvent  rentrer  dans  six  catégories  auxquelles 
on  a donné  le  nom  de  systèmes  cristallins.  Chacun  de  ces  systèmes  est 
caractérisé  par  une  forme  simple  convenablement  choisie  ou  mieux  encore 
par  les  axes,  car  toutes  les  formes  appartenant  à un  même  système  sont 
assujetties  à des  axes  identiques,  tandis  que  d’un  système  à l’autre  il  y a des 
différences  fondamentales,  soit  dans  la  longueur,  soit  dans  la  position 
relative  de  chacun  de  ces  axes. 

Etudions  chacun  de  ces  systèmes. 


1°  SYSTÈME  RÉGULIER  OU  CUBIQUE 


Trois  axes  égaux  entre  eux  ; chacun  d’eux  est  perpendiculaire  sur  le  plan 
des  deux  autres  (lîg.  80). 

Les  cristaux  de  ce  système  ne  jouissent  que  de  la  simple  réfraction. 

Forme  type.  — Le  cube  (fig.  80).  Le  cube  possède  une  symétrie  parfaite  ; 
il  a 6 faces  carrées,  12  arêtes  et  8 angles  solides  droits. 


A A 


Fig.  81.  — Octaèdre. 


Formes  dérivées.  — 1°  On  obtient  Y octaèdre  (fig.  81)  par  la  troncature  symé- 
trique des  8 angles  solides  du  cube.  Il  possède  8 faces  triangulaires  équila- 
térales formant  des  angles  dièdres  de  109°,  30',  6 angles  solides  droits,  et 
12  angles  dièdres. 

2°  Le  cube  pyramidé  ou  liexa-tétraèdre  (fig.  82).  Il  s’obtient  parle  biselle- 
ment  des  12  arêtes  du  cube.  L’effet  général  et  définitif  est  un  cube  pyramidé 
sur  toutes  les  faces.  Il  a 24  faces  triangulaires  isocèles. 

3°  Le  dodécaèdre  rhomboïdal  (fig.  83).  On  l’obtient  par  des  troncatures  sur 
les  arêtes  du  cube.  Il  est  formé  de  douze  losanges  égaux  ; on  pourrait  dire 
que  c’est  un  cube  pyramidé  dans  lequel  les  deux  triangles  réunis  par  la  base 
sont  dans  un  même  plan. 
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4°  Le  trapézoèdre  (fig.  84)  s’obtient  par  un  pointement  direct  sur  le  cube  ; 
il  est  formé  de  24  quadrilatères  symétriques  parfaitement  égaux. 

o°  L 'octaèdre  pyramidé  s’obtient  en  affectant  d’un  biseau  toutes  les  arêtes 
île  l’octaèdre  régulier. 


6°  Le  solide  à 48  faces  s’obtient  par  un  pointement  double  sur  tous  les 
angles  du  cube. 


Formes  hémièdres.  — 1°  Le  tétraèdre  (fig.  85)  est  l’hémièdre  de  l’octaèdre.  Il 
s’obtient  en  ne  faisant  des  modifications  que  sur  la  moitié  des  angles  du  cube. 

2°  Le  dodécaèdre  pentagonal  (fig.  8G)  résulte  de  l’absence  constante  de  l’une 
des  facettes  dans  les  biseaux  qui  servent  à obtenir  le  cube  pyramidé. 


2°  SYSTÈME  HEXAGONAL  OU  H II 0 M B 0 É D R I Q UE 

Quatre  axes  ; l’axe  principal  est  perpendiculaire  sur  le  plan  des  trois  autres 
qui  sont  égaux  et  inclinés  les  uns  sur  les  autres  de  GO"  (fig.  87). 


Fig.  87.  — Prisme  hexagonal  régulier. 


Les  cristaux  de  ce  système  jouissent  de  la  double  réfraction.  Il  n’y  a qu’un 
seul  axe  de  double  réfraction  ; il  se  confond  avec  l’axe  de  figure. 
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Forme  type.  — Prisme  hexagonal  régulier  (fig.  87).  L'axe  principal  joint 
le  centre  des  deux  bases  : chacun  des  trois  axes  secondaires  réunit  le  milieu  des 
arêtes  latérales  opposées.  Il  y a 6 faces  latérales,  2 faces  basiques,  12  arêtes 
basiques,  6 arêtes  latérales  et  12  angles  solides. 

Formes  dérivées.  — 1°  Le  di-hexaèdre  (fig.  88)  s’obtient  par  la  troncature 


gonal  pyramide. 

symétrique  des  arêtes  des  bases,  prolongée  jusqu’à  la  rencontre  des  facettes  ; 
il  faut  pour  obtenir  le  di-hexaèdre  que  toute  la  partie  prismatique  ait  dis- 
paru ; s’il  en  reste,  on  a le  prisme  pyramidé  à ses  deux  extrémités  (fig.  89). 

2°  Le  didodécaèdre  (fig.  90)  est  le  solide  pyramidal  à 24  faces  triangulaires 
qui  naîtrait  d’un  bisellement  oblique  fait  aux  dépens  des  12  angles  du  prisme 
fondamental. 

Formes  hémièdres.  — 1°  Le  rhomboèdre  (fig.  91)  s’obtient  au  moyen  du 


prisme  hexagonal  par  des  troncatures  sur  chaque  base  ; à la  base  supérieure 
on  tronque  les  arêtes  1,  3,  5 et  à la  base  inférieure,  les  arêtes  2,  4,  6.  L’axe 
principal  réunit  ici  les  angles  solides  du  rhomboèdre,  qui  sont  formés  par  3 
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angles  plans  égaux  et  les  axes  secondaires  s’obtiennent  en  joignant  les 
milieux  des  arêtes  latérales  opposées. 

A première  vue,  le  quartz  hyalin  semble  être  un  prisme  hexagonal  régulier, 
mais  en  l’examinant  avec  attention,  on  voit  des  faces  obliques  nommées  pla- 
gièdres  par  Hauy  (fig.  92).  Ces  faces  remplacent  les  angles  du  prisme  pyramidé, 
elles  sont  toujours  tournées  d’un  seul  côté,  tantôt  à droite,  tantôt  à gauche, 
et  indiquent  dans  quel  sens  a lieu  la  rotation  polarimétrique  ; elles  consti- 


Fig.  93.  — Scalénoèdre  tronqué.  Fig.  94.  — Tourmaline. 

tuent  une  exception  apparente  à la  loi  de  symétrie  ; on  les  explique  en  considé- 
rant cette  substance  comme  formée  par  l’accolement  de  deux  rhomboèdres. 

2°  Le  scalénoèdre  (fig.  93)  dérive  du  rhomboèdre  par  des  biseaux  sur  les 
6 arêtes  latérales. 

3°  La  tourmaline  (fig.  94)  se  montre  souvent  sous  forme  d’un  prisme  trian- 
gulaire. Les  extrémités  offrent  en  outre  constamment  une  dissymétrie  dont 
l’effet  le  plus  simple  est  de  présenter  d’un  côté  une  pyramide  à 3 faces  et  de 
l’autre  une  base  sans  modifications.  Cette  double  dissymétrie  s’explique  en 
supposant  que  la  molécule  intégrante  est  une  pyramide  ayant  pour  base  un 
triangle  équilatéral. 

3°  SYSTÈME  DU  PRISME  DROIT  A BASE  CARRÉE  (SYST.  TÉTRAGONAL) 

3 axes:  chacun  d’eux  est  perpendiculaire  sur  le  plan  des  deux  autres;  les 


Fig.  95.  — Prisme  droit  à base  carrée. 


deux  axes  secondaires  sont  égaux.  Ce  système  jouit  de  la  double  réfraction  ; 
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il  n’y  a qu’un  seul  axe  de  double  réfraction  ; il  se  confond  avec  l’axe  de 
ligure  (fig.  95). 

Forme  type.  — Prisme  droit  à base  carrée  (fig.  72  et  95)  : 6 faces,  2 basiques 
égales,  4 latérales  égales  ; 12  arêtes,  4 latérales  égales,  8 basiques  égales  ; 
8 angles  solides  égaux. 

Formes  dérivées.  — 1°  L’octaèdre  carré  (fig.  9G)  s’obtient  par  la  troncature 


des  arêtes  basiques  du  prisme  ; on  passe  au  préalable  par  le  prisme  bi-pyra- 
midé. 

2e  L’octaèdre  alterne  s'obtient  par  une  troncature  sur  les  angles  solides. 

3°  Le  di-octaèdre  (fig.  97)  s’obtient  par  des  biseaux  obliques  sur  tous  les 
angles  solides. 

4°  Par  une  troncature  ou  un  bisellement  sur  les  arêtes  latérales,  on  obtien- 
drait des  prismes  à 8,  12  et  16  pans. 

Formes  hémièdres.  — La  seule  hémiédrie  de  ce  système  qui  soit  connue 


Fig.  98.  — Sphénoèdre. 


est  le  sphénoèdre  (fig.  98).  Le  sphénoèdre  est  au  prisme  carré  ce  que  le 
tétraèdre  est  au  cube;  il  a la  forme  d’un  tétraèdre  allongé  à faces  triangu- 
laires isocèles.  Seule,  la  chalcopyrite  cristallise  sous  cette  forme. 

Les  cristaux  de  ce  système  sont  ordinairement  nets  et  faciles  à déterminer. 
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4°  SYSTÈME  DU  PRISME  DROIT  A BASE  PARALLÉLOGRAMME 
(SYST.  ORTHO-RIIOMBIQUE) 

Trois  axes  : chacun  d’eux  est  perpendiculaire  sur  le  plan  des  deux  autres  ; 
ils  sont  inégaux  (fig.  99). 

Ce  système  jouit  de  la  double  réfraction  et  il  y a deux  axes  de  double 
réfraction. 

Forme  type.  Prisme  droit  à base  parallélogramme  (fig.  99).  — Six  faces 


Fig.  99.  — Prisme  droit  à base  parallélogramme. 

égales  entre  elles  deux  à deux;  12  arêtes,  les  arêtes  basiques  égales  2 à 2, 
et  les  4 latérales  égales  entre  elles  2 à 2 ; 8 angles  solides,  égaux  entre 
eux  4 à 4. 

Formes  dérivées.  — 1°  Le  prisme  rectangle  s’obtient  par  la  troncature 
simultanée  des  deux  sortes  d’arêtes  latérales  du  prisme  fondamental. 

Comme  les  arêtes  latérales  ne  sont  égales  que  2 à 2,  nous  pouvons  les 
modifier  2 à 2 et  nous  pourrons  ainsi  obtenir  des  prismes  à 6 pans,  à 8 pans, 
à 10  pans,  etc. 

2°  V octaèdre  rectangulaire  droit  ( fig.  100)  résulte  des  troncatures  faites 


Fig.  100.  — Octaèdre  rectangulaire  droit. 

aux  angles  solides  ; mais  comme  ces  angles  solides  ne  sont  égaux  que  4 à 4, 
on  pourrait  ne  faire  la  troncature  que  sur  4 d’entre  eux  et,  dans  ce  cas,  on 
aurait  un  octaèdre  cunéiforme. 

3°  L 'octaèdre  ortho-rhombique  s’obtient  par  des  troncatures  faites  sur 
les  arêtes  basiques. 
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5°  SYSTÈME  DU  PRISME  UNOBLIQUE 


Trois  axes  inégaux  : Taxe  principal  est  perpendiculaire  sur  un  des  axes 
secondaires  et  oblique  sur  le  second  (fîg.  101). 

La  réfraction  est  double  et  il  y a deux  axes  de  double  réfraction. 

Forme  type.  — Prisme  oblique  à base  rectangle  (fîg.  101).  Ce  prisme  a 


P 

y* 

M 

k 

Fig.  101.  — Prisme  oblique  à base 
parallélogramme. 


Fig.  102.  — Octaèdre  oblique. 


deux  sortes  d’arêtes  et  3 sortes  d’angles  solides  A,  E,  I,  de  sorte  qu'il  est 
susceptible  de  modifications  par  2 et  même  par  1 sur  chaque  base. 

Par  une  troncature  sur  deux  arêtes  poussée  jusqu’à  leur  rencontre,  on 
arrive  à la  forme  delà  figure  102.  On  aurait  obtenu  le  même  résultat  par  la 
troncature  des  deux  angles  E.  Chacun  des  deux  angles  A,  I.  est  susceptible 
d’être  tronqué  séparément  et  de  donner  naissance  à un  biseau  horizontal  par 
la  combinaison  de  la  troncature  avec  le  résidu  de  la  base  du  prisme. 

Les  formes  dérivées  sont  analogues  à celles  du  système  précédent  et  s’ob- 
tiennent de  même,  sauf  le  nombre  de  modifications  qui  est  plus  grand  dans 
certains  cas  ; elles  diffèrent  seulement  par  l’obliquité  en  un  sens,  qui  est 
marquée  par  la  petite  diagonale  du  prisme  fondamental  : ce  qui  entraîne  un 
degré  d’irrégularité  de  plus  dans  les  faces  et  dans  les  autres  parties  des  formes. 


6°  SYSTÈME  DU  PRISME  BI-OBLIQUE 

Trois  axes  inégaux  obliques  les  uns  sur  les  autres  ; il  n’y  a ici  d’autre 
régularité  que  le  parallélisme  et  l’égalité  des  faces  et  des  arêtes  opposées. 

La  réfraction  est  double  : il  y a deux  axes  de  double  réfraction.  La  forme 
type  est  un  prisme  bi-oblique  (fig.  78)  ; les  parties  identiques  n’y  sont 
jamais  qu’au  nombre  de  deux  et  toujours  opposées.  La  dérivation  ne  se  fait 
que  par  des  troncatures.  Du  reste,  peu  d’espèces  se  rapportent  à ce  système 
et  elles  ne  s’éloignent  que  très  peu  du  prisme  fondamental. 


90 


TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 


Monstruosités.  Cristaux  oblitérés.  — Rarement  les  cristaux  sont  aussi 
réguliers  que  nous  l’avons  supposé  jusqu’ici  ; souvent  certaines  faces  s’élar- 
gissent tandis  que  d’autres  diminuent  et  deviennent  même  nulles  ; ces  faits 
sont  connus  sous  le  nom  de  monstruosités;  dans  tous  les  cas,  les  angles  res- 
tent constants  et  c’est  laque  réside*  la  véritable  fixité  des  polyèdres  naturels. 

Sous  le  nom  de  cristaux  oblitérés , on  désigne  des  cristaux  dont  les  arêtes 
sont  arrondies  ou  contournées,  ou  dont  les  faces  sont  bombées. 

Macles.  Hémitropie.  — Les  cristaux  sont  généralement  groupés  d’une 
manière  quelconque  ; mais  parfois  le  rapprochement  s’exécute  avec  régularité 
et  symétrie  ; les  groupes  ainsi  disposés  ont  reçu  le  nom  de  macles.  Les 
macles  quTI.vuv  nommait  hémitropies  sont  composées  de  deux  cristaux  dont 
l’un  est  renversé  ; elles  peuvent  s’expliquer  en  supposant  que  l’un  des  cristaux 
a effectué  une  demi-révolution  avant  de  s’accoler  à l’autre  ; le  gypse  présente 
un  beau  type  de  ces  hémitropies  compliquées  d’oblitération. 

Les  formes  accidentelles,  c’est-à-dire  sans  cristallisation  ou  sans  cristalli- 
sation bien  marquée,  sont  très  nombreuses.  Citons  : 

Dendrites.  — Les  dendrites  ou  arborisations  doivent  leur  aspect  végétal 
à des  cristaux  souvent  cubiques  qui  se  groupent  à la  file,  se  ramifient  ou 
paraissent  implantés  l’un  dans  l’autre. 

Groupements  coralloïdes. 

Stalactites  et  stalagmites.  — Leurs  formes  et  leur  mode  de  formation  sont 
trop  connus  pour  en  parler  ici. 

Pisolithes,  oolithes.  — Les  pisolithes  sont  des  masses  plus  ou  moins  pisi- 
formes composées  de  couches  concentriques  superposées.  Les  oolithes  sont 
des  masses  plus  petites  dont  le  volume  ne  dépasse  pas  celui  des  œufs  de 
poissons.  Ces  pisolithes  ou  oolithes  peuvent  se  réunir  en  masses  auxquelles 
on  donne  alors  le  nom  de  masses  pisolithiques  ou  oolithiques. 

Formes  nodulaires.  — On  désigne  ainsi  les  substances  minérales  qui  se 
présentent  sous  une  forme  arrondie  et  dont  la  structure  peut  être  compacte  ou 
stratifiée.  Les  rognons  stratifiés  résultent  de  l’infiltration  d’eaux  calcaires  ou 
siliceuses  dans  les  cavités  situées  au  sein  de  roches  de  diverses  natures.  Les 
parois  de  ces  cavités  ont  commencé  à être  rapidement  incrustées  par  suite 
même  de  la  concentration  des  solutions  qui  les  remplissaient  : les  parties 
médianes  se  sont  solidifiées  ensuite.  La  cristallisation  a pu  s’y  effectuer  plus 
lentement  ; aussi,  le  plus  souvent,  tandis  que  l’extérieur  du  rognon  est  terreux, 
l’intérieur  est  creux  et  tapissé  de  très  beaux  cristaux.  Les  rognons  peuvent 
être  cristallisés  extérieurement  ; ils  proviennent  alors  de  cristaux  réunis  vers 
un  centre  commun. 


91 


NOTIONS  DE  MINÉRALOGIE 

Formes  dues  au  retrait.  — Diverses  substances  plastiques,  en  sc  desséchant 
se  fendillent  et  se  séparent  en  parties  prismatiques  plus  ou  moins  irrégu- 
lières : argile,  marne,  etc. 

Pseudomorphoses.  — On  appelle  ainsi  certaines  formes  qu’affectent  les 
minéraux  et  qui  leur  sont  complètement  étrangères.  Elles  ont  des  origines 
diverses.  Voici  les  principales  : 

Par  pétrification  fausse  ou  incrustation; 

Par  moulage  ; 

Par  épigénies , c’est-à-dire  par  transformation  d’un  minéral  dans  un  autre. 
On  peut  distinguer  5 groupes  d’épigénies  : 

1°  Sans  perte  ni  gain  de  matière.  Ce  cas  s’observe  seulement  chez  les  corps 
dimorphes.  Ainsi  l’aragonite  peut  se  changer  en  calcaire  spathique  ; 

2°  Par  déperdition  de  principes  composants.  Le  cuivre  natif  se  forme  aux 
dépens  du  cuivre  oxydulé  ; 

3°  Par  addition  de  nouveaux  principes.  L’anhydrite  peut  donner  naissance 
au  gypse  ; 

4°  Par  échange  partiel  de  parties  composantes.  Exemple  : le  sulfate  de 
baryte  provenant  du  carbonate  barytique  ; 

3°  Par  remplacement  total.  Exemple  : quartz  et  calcaire  ayant  remplacé  la 
barytine. 

Isomorphisme.  — Dimorphisme.  — Polymorphisme.  — Les  corps  qui 
cristallisent  sous  une  même  forme,  dans  un  même  système,  sont  dits  iso- 
morphes : longtemps  on  a cru  qu’un  môme  corps  cristallisait  toujours,  sinon 
sous  la  même  forme,  au  moins  dans  le  même  système.  Cette  règle  présente 
quelques  rares  exceptions;  les  corps  qui  cristallisent  dans  deux  systèmes 
différents  sont  nommés  dimorphes  ; ceux,  plus  rares  encore,  qui  peuvent 
cristalliser  dans  plus  de  deux  systèmes  sont  nommés  polymorphes. 

DENSITÉ 

La  densité  des  minéraux  se  détermine  par  les  procédés  indiqués  en  phy- 
sique ; on  fait  quelquefois  usage  d’appareils  spéciaux,  tels  que  l'aréomètre 
de  Nicholson  ou  la  balance  de  Jolly. 

FUSIBILITÉ 

La  fusibilité  se  détermine  par  un  essai  au  chalumeau  et  par  comparaison 
avec  l’échelle  suivante  : 

1°  Stibine  ) en  éclats  plus  ou  moins  minces,  fondent 

2°  Mésotype  ) à la  flamme  de  la  bougie  ; 
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3°  Grenat  almandin  : fond  facilement  au  chalumeau  ; 
4°  Amphibole  ; 

5°  Orthose  ; 

6°  Bronzite. 

DURETÉ 


La  dureté  est  une  propriété  en  vertu  de  laquelle  les  minéraux  se  refusent 
plus  ou  moins  à se  laisser  rayer,  entamer  ou  user.  Werner  divisait  les  corps 
naturels  en  quatre  sections.  Durs,  demi-durs,  tendres  et  très  tendres.  Cette 
dureté  s’appréciait  au  moyen  d’une  lame  d’acier.  Mous  a donné  plus  de  pré- 
cision à cet  essai  en  se  servant  des  dix  types  suivants,  que  l’on  désigne  sous 
le  nom  d’échelle  de  Mous  : 

1°  Talc  rayé  par  l'ongle. 

2°  Gypse  — 

3°  Spath  d’Islande  rayé  par  une  pointe  d’acier. 

4°  Fluorine  — — 


5°Apatite  — — 

6°  Orthose  raye  le  verre 

7°  Quartz  hyalin  — 

8°  Topaze  — 

9°  Corindon  — 

10°  Diamant  raye  tous  les  corps. 

Les  caractères  secondaires  des  minéraux- peuvent  être  subdivisés  en  trois 
groupes,  sur  lesquels  nous  passerons  rapidement. 


CARACTÈRES  PHYSIQUES 

Solubilité. 

Conductibilité.  — La  conductibilité  pour  la  chaleur  n’est  pas  la  même 
pour  tous  les  minéraux  ; elle  varie,  du  reste,  avec  le  système  cristallin  et 
suivant  les  diverses  directions. 

Electricité.  — Parmi  les  cristaux  électriques,  c’est-à-dire  qui  peuvent 
s’électriser  par  frottement  sans  être  isolés,  on  en  trouve  quelques-uns  qui 
acquièrent  deux  pôles  quand  leur  température  s’élève  ou  décroît  uniformé- 
ment. Tels  sont  la  boracile,  la  tourmaline. 

Magnétisme.  — Quelques  minéraux  sont  magnétiques  ; peu  sont  des 
aimants. 

Réfraction.  — Les  directions  suivant  lesquelles  se  produit  la  double  réfrac- 
tion sont  dites  axes  optiques  : on  a ainsi  les  cristaux  à un  axe  optique  et 
ceux  à deux  axes  optiques. 
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Polychroïsme.  — On  appelle  ainsi  un  phénomène  que  présentent  les  subs- 
tances douées  de  la  double  réfraction,  dont  la  cause  réside  dans  la  propriété 
qu’ont  les  lames  biréfringentes  plus  ou  moins  épaisses  d’absorber  plus  ou 
moins,  soit  le  rayon  ordinaire,  soit  le  rayon  extraordinaire,  et  dont  l’effet 
est  de  produire  des  couleurs  variant  avec  la  direction  des  rayons  lumineux 
qui,  après  avoir  traversé  ces  lames,  pénètrent  dans  l’œil  de  l’observateur. 

Les  cristaux  à deux  axes  sont  trichroïques,  c’est-à-dire  ont  trois  directions 
suivant  lesquelles  les  colorations  sont  maxima  ; les  cristaux  à un  axe  sont 
dichroïques. 

» 

Phosphorescence.  — C’est  la  propriété  que  possèdent  certains  minéraux 
d’émettre  momentanément  de  la  lumière  à des  températures  inférieures  au 
rouge,  quand  on  les  place  dans  certaines  conditions.  Ce  phénomène  peut  se 
produire  : 

1°  Par  l'élévation  de  température  (spath-fluor,  apatite); 

2°  Par  le  frottement,  le  choc  (quartz)  ; 

3°  Par  l'insolation  (diamant,  aragonite,  spath-fluor)  ; 

4°  Par  l’électricité. 

Fluorescence.  — Ce  n’est  qu’une  variété  du  phénomène  précédent. 

CARACTÈRES  MÉCANIQUES 

Ténacité.  — Cette  propriété  s’apprécie  par  la  résistance  que  les  corps 
opposent  à l’action  du  marteau  ; un  corps  est  très  tenace  quand  il  garde 
l'empreinte  du  marteau. 

Elasticité.  — Un  corps  élastique  ploie  sans  se  rompre  et  revient  ensuite  à 
son  premier  état. 

Flexibilité.  — Les  corps  flexibles  plient  sans  se  rompre,  mais  ne  reviennent 
pas  à leur  premier  état. 

Malléabilité.  Ductilité.  — Les  corps  qui  s’aplatissent  sous  le  marteau 
sans  se  rompre  sont  dits  malléables  : ceux  qui  peuvent  s’étendre  en  fils  sont 
dits  ductiles. 

CARACTÈRES  ORGANOLEPTIQUES 

Couleur.  — Les  minéraux  ont  des  couleurs  propres  résultant  de  leur 
nature  même  et  des  couleurs  accidentelles  dues  à des  matières  étrangères; 
mais  leur  poudre  possède  toujours  la  couleur  propre. 

Quelques  minéraux  présentent  aussi  une  irisation  ; elle  est  due  à la  nature 
striée  des  surfaces  réfléchissantes. 
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Eclat.  — Métallique,  résineux,  vitreux,  soyeux,  gras,  etc. 

Transparence.  — Les  corps  sont  diaphanes,  demi-diaphanes,  translucides, 
translucides  sur  les  bords,  opaques. 

Texture  ou  structure.  — Lamellaire,  lamelleuse,  saccharoïde,  grenue, 
fibreuse,  feuilletée  ou  schisteuse,  filamenteuse  ou  soyeuse,  celluleuse, 
crayeuse  ou  terreuse,  organique. 

Cassure.  — Conchoïdale,  esquilleuse,  unie. 

Toucher.  — Froid,  chaud,  onctueux,  pesant. 

Goût.  — Salé,  frais,  styptique,  etc. 

Happement  à la  langue. 

Odeur.  — On  l’augmente  par  l’insufflation,  le  choc,  le  frottement. 

Sonorité. 
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En  analyse,  on  fait  deux  grandes  divisions,  l’analyse  qualitative  et  l’ana- 
lyse quantitative  : la  plupart  des  auteurs  s’accordent  à subdiviser  chacune  de 
ces  parties  de  la  manière  suivante  : 


Analyse 

qualitative 


Analyse 

quantitative 


Opérations  et  matériel  ; 
\ Réactifs; 

j Méthodes  générales  ; 
v Analyses  spéciales. 

/ Opérations  et  matériel  ; 
l Analyse  minérale  ; 

— organique; 
j Analyses  spéciales  ; 

\ Calculs. 


Nous  avons  fait  des  chapitres  spéciaux  pour  le  matériel  et  les  opérations. 

A propos  de  chaque  corps,  nous  indiquerons  en  quelques  mots  son  em- 
ploi comme  réactif. 

En  analyse  qualitative,  les  méthodes. générales  ont  pour  but  la  recherche 
d’un  acide  ou  de  plusieurs  acides,  d’une  base  ou  de  plusieurs  bases.  Nous 
allons  donc  donner  quatre  tableaux  ; 

1°  Recherche  d’une  base  ; 

2°  — d’un  acide  ; 

3°  — ' de  plusieurs  bases  ; 

4°  — de  plusieurs  acides. 

Nous  ferons  tout  de  suite  remarquer  que  nous  eussions  beaucoup  pu  simpli- 
fier les  tableaux  1 et  2 relatifs  à la  recherche  d’une  base  et  d’un  acide,  mais 
ces  recherches  ne  constituent  que  des  cas  théoriques  : en  pratique,  quand  on 
fait  une  analyse,  on  ne  sait  pas  si  l’on  a affaire  à un  ou  plusieurs  sels;  on 
doit  donc  agir  comme  si  la  composition  du  produit  à analyser  était  com- 
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plexe;  les  tableaux  1 et  2 sont  donc  des  tableaux  d’exercice,  des  tableaux 
d’apprentissage  devant  conduire  à la  connaissance  des  tableaux  3 et  4 ; par 
suite,  il  convient  qu’ils  aient  entre  eux  la  plus  grande  analogie  possible. 

Les  méthodes  spéciales  seront  données  à propos  des  substances  qui  les 
concernent. 

En  analyse  quantitative,  on  distingue  deux  cas,  suivant  que  l’analyse  se 
termine  par  la  formation  d’un  précipité  que  l’on  pèse,  bien  entendu  après 
avoir  pris  toutes  les  précautions  convenables,  ce  qui  constitue  les  « analyses 
par  pesées  » ou  suivant  que  l’analyse  se  termine  en  appréciant  le  volume 
nécessaire  d’une  liqueur  à titre  connu  pour  que  la  réaction  utilisée  soit 
complète;  la  fin  de  la  réaction  peut  être  appréciée  ou  directement  ou  par  le 
commencement  d’une  autre  réaction,  ou  par  le  changement  de  couleur  d’un 
réactif  coloré  : c’est  là  ce  qui  constitue  « l’analyse  volumétrique  ». 

Autrefois  le  titre  des  liqueurs  titrées  employées  en  analyse  volumétrique 
était  le  plus  souvent  arbitraire.  Aujourd’hui  on  fait  généralement  ces  solu- 
tions de  la  manière  suivante  : On  appelle  normale  N la  liqueur  qui  renferme 
par  litre  la  quantité  de  substance  correspondant  à une  atomicité  ; la  liqueur 
qui  en  contient  dix  fois  moins  est  normale  décime  ou  N/10  : celle  qui  en 
contient  100  fois  moins  est  normale  centième  ou  N/100. 

Nous  nous  occuperons  des  réactifs  colorés  qui  jouent  un  si  grand  rôle  en 
analyse  volumétrique  à l’article  « Réactifs  colorés  » dans  le  chapitre  For- 
mules diverses. 

Les  calculs  d’analyse  consistent  en  de  simples  règles  de  trois;  on  facilite 
encore  les  calculs  par  des  tableaux  donnant  tous  les  multiples  par  i,  2,  3,  4, 
o,  6,  7,  8,  9. 

TABLEAUX  D’ANALYSE 

Avant  de  donner  ces  tableaux,  nous  allons  résumer,  en  quelques  notes 
sommaires,  les  principales  observations  que  nous  avons  à faire  ; nous  ajou- 
terons que  l’ouvrage  de  chimie  analytique  le  mieux  fait  est  incapable,  à lui 
seul,  d’apprendre  ce  qu'un  court  séjour  dans  le  laboratoire  enseigne  rapide- 
ment. 

Solution.  Le  plus  souvent,  l’analyse  s’effectue  sur  une  solution  ; si  donc  on  se 
trouve  en  présence  d’une  substance  solide,  on  la  dissout  dans  l’eau  pure  ou  dans  les 
acides  si  cela  est  nécessaire.  Si  la  substance  était  insoluble,  on  aurait  affaire  aux 
corps  suivants;  sulfate  de  chaux,  chlorurede  plomb  (ces  deux  corps  sont  suffisamment 
solubles  pour  être  retrouvés  dans  les  liqueurs),  chlorure,  bromure,  iodure  d'argent  : 
sulfates  de  plomb,  de  baryum,  de  strontium  : silicates  : fluorure  de  calcium.  On  la 
fondra  dans  un  creuset  avec  un  mélange  de  carbonates  alcalins  ; on  reprendra  par 
Peau  et  on  aura  ainsi  une  première  liqueur  que  l’on  soumettra  à l’analyse  ; le  résidu 
sera  repris  par  l’eau  acidulée  par  l'acide  azotique,  et  celte  seconde  liqueur  sera  sou- 
mise de  son  côté  à un  autre  essai  analytique. 
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Traitement  par  IIC1.  — Avant  de  soumettre  les  solutions  à l’action  de  l’hydro- 
gène sulfuré,  il  faut  s’assurer  qu’elles  sont  nettement  acides  par  les  acides  miné- 
raux, ce  que  l’on  reconnaît  à ce  qu’elles  verdissent  la  solution  de  violet  d’aniline  : ce 
réactif,  en  présence  d’une  petite  quantité  d’un  acide  minéral  ou  des  acides  organiques, 
devient  bleu. 

Si  la  solution  est  insuffisamment  acide,  on  l’acidifie  par  addition  d’HCl  ; cet 
acide  peut  déterminer  la  précipitation  des  sels  mercureux,  des  sels  de  plomb  et  des 
sels  d’argent  : souvent  on  sépai’e  ce  précipité  par  le  filtre  et  on  reconnaît: 

1°  Le  sel  de  plomb,  à ce  qu’il  est  un  peu  soluble  dans  l’eau  bouillante  et  que 
cette  liqueur  précipite  par  l’acide  sulfurique; 

2°  Le  sel  d’argent,  à ce  qu’il  est  soluble  dans  l'ammoniaque  et  que  cette  solution 
précipite  par  addition  d’HCl  dilué; 

3°  Le  sel  mercureux,  à ce  qu’il  noircit  par  l’ammoniaque. 

On  peut  aussi  ne  pas  séparer  ce  précipité  et  traiter  par  l’hydrogène  sulfuré 
sans  s’en  préoccuper,  mais  en  ayant  noté  le  fait  dans  sa  mémoire. 

Traitement  par  ILS.  — La  liqueur  étant  nettement  acide,  on  la  porte  à l’ébulli- 
tion et  on  y fait  passer  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  : en  présence  de  l’acide 
azotique  ou  des  peroxydes,  il  peut  se  déposer  du  soufre  qui  est  blanchâtre  et  qui 
peut  brûler  sans  laisser  de  résidu.  Il  faut  prolonger  l’action  d’ILS  et  s’assurer  que 
la  liqueur  filtrée  bouillante,  et  diluée  avec  de  l’eau,  ne  précipite  plus. 

L’action  de  l’hydrogène  sulfuré  a donné  un  précipité  ou  n’en  a pas  donné.  Le  pré- 
cipité peut  renfermer  les  corps  suivants  à l’état  de  sulfures  : arsenic,  antimoine, 
étain,  or,  platine,  molybdène  : mercure,  plomb,  argent,  bismuth,  cuivre,  cadmium, 
palladium. 

Les  premiers  de  ces  sulfures  sont  solubles  dans  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  sul- 
furé 1 ; les  autres  sont  insolubles;  en  traitant  après  lavage,  le  précipité  obtenu  par 
l’hydrogène  sulfuré  par  un  léger  excès  de  sulfhydrate  d’ammoniaque,  nous  sépare- 
rons ces  divers  corps;  ceux  qui  sont  dissous  formeront  une  lre  section  : les  autres 
une  2e  section. 

lre  Section  : arsenic,  antimoine,  étain,  or,  platine,  molybdène; 

2e  Section  : mercure,  plomb,  argent,  bismuth,  cuivre,  cadmium,  palladium. 

La  liqueur  qui  a été  traitée  par  l’hydrogène  sulfuré  et  qui  a abandonné,  ou  non, 
un  précipité,  est  neutralisée  par  l’ammoniaque,  additionnée  de  chlorhydrate  d’ammo- 
niaque et  enfin  de  sulfhydrate  d’ammoniaque.  Les  métaux  qui  précipitent  dans  ces 
conditions  forment  la  3e  section. 

3e  Section  : nickel,  cobalt,  uranium,  chrome,  manganèse,  fer,  zinc,  aluminium. 

Par  le  filtre,  on  sépare  le  précipité  de  la  liqueur  ; cette  liqueur  est  évaporée  à 
sec,  puis  reprise  par  un  peu  d’eau  ; on  ajoute  du  carbonate  d’ammoniaque  et  au 
besoin  du  phosphate  de  soude.  Les  corps  qui  peuvent  précipiter  dans  ces  conditions 
forment  la  4e  section. 

4e  Section  : baryum,  strontium,  calcium,  magnésium,  lithium. 

Enfin  il  est  des  métaux  qui  n’ont  précipité  par  aucun  des  réactifs  que  nous  avons 
employés  jusqu’ici  ; ces  métaux  forment  la  5e  section. 

5e  Section  : sodium,  potassium,  ammonium. 

1 II  s’y  dissout  aussi  une  trace  de  sulfure  de  cuivre  ; par  contre,  le  sulfure  de  platine  ne 
se  dissout  qu’à  la  faveur  des  autres  sulfures  et  peut  être  retrouvé,  si  ces  autres  sulfures 
manquent,  à côté  du  mercure. 
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Si  la  liqueur  contenait  de  la  magnésie,  il  faudrait  s’en  débarrasser  par  beau  de  baryte,  filtrer,  se  débarrasser  de  la 
baryte  par  le  carbonate  d’ammoniaque,  filtrer,  ajouter  de  l’acide  chlorhydrique  et  continuer  comme  plus  haut. 
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TOXICOLOGIE 


Définition.  — La  toxicologie  (toÇixov,  poison  ; Aoyoc,  discours)  est  la  science 
qui  traite  des  substances  toxiques  ou  poisons. 

La  définition  du  poison  est  des  plus  difficiles  ; la  meilleure,  et  cependant 
elle  prête  encore  à la  critique,  est,  à notre  avis,  celle  donnée  par  Rabuteau. 
« Le  poison  est  tout  agent  chimique,  capable  de  produire  la  mort  ou  de 
porter  atteinte  grave  à la  santé  en  agissant  sur  les  éléments  anatomiques  ou 
sur  les  humeurs. 

L’empoisonnement  est  l’ensemble  des  symptômes  produits  par  les  subs- 
tances toxiques. 

Les  poisons  agissent  proportionnellement  à la  dose.  Les  venins  sont  des 
substances  qui  agissent  également  proportionnellement  à la  dose,  mais  qui 
sont  des  produits  de  sécrétion.  » 

Cette  définition  exclut  du  nombre  des  toxiques  le  verre  pilé,  les  épingles, 
les  aiguilles,  etc.,  qui,  du  reste,  ne  sont  pas  envisagés  comme  poisons  par 
les  tribunaux. 

Ne  pouvant  donner  une  définition  qui  nous  satisfasse  complètement,  nous 
rappellerons  l’article  301  du  Code  pénal. 

Art.  301.  — Est  dit  empoisonnement  tout  attentat  à la  vie  d’une  personne 
par  l’effet  de  substances  qui  peuvent  donner  la  mort  plus  ou  moins  prompte- 
ment, de  quelque  manière  que  ces  substances  aient  été  employées  ou  admi- 
nistrées et  quelles  qu’en  aient  été  les  suites. 

Art.  302.  — Tout  coupable  d’assassinat,  de  parricide,  d’infanticide  et 
d'empoisonnement  sera  puni  de  mort. 

Absorption.  — D’après  la  définition  de  Rabuteau,  le  poison  ne  peut  agir 
que  lorsqu’il  se  trouve  en  contact  intime  avec  les  éléments  anatomiques  ou 
qu’il  peut  se  mélanger  avec  les  humeurs  : ce  contact  intime  ne  peut  se  pro- 
duire que  par  l'absorption.  Il  y a six  modes  principaux  d’absorption  : 
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1°  Absorption  gastro-intestinale . — Par  cette  voie,  la  plus  fréquente,  le 
poison  n’arrive  aux  organes  essentiels  qu’après  un  trajet  assez  compliqué  ; 
il  doit  traverser  le  système  déjà  veine  porte,  le  l'oie,  les  veines  hépatiques, 
le  cœur  droit  et  le  tissu  pulmonaire  avant  d’être  lancé  dans  la  circulation 
générale;  il  peut  donc  être  déjà  éliminé  en  totalité  ou  en  partie  avant  d’en 
arriver  là. 

2°  Absorption  par  les  voies  respiratoires . — L’absorption  s’effectue  avec 
une  rapidité  extrême,  et  pour  les  gaz  et  pour  les  substances  dissoutes  dans 
des  liquides  dialysables. 

3Ù  Absorption  par  la  méthode  endermique. — On  applique  sur  le  derme 
privé  de  son  épiderme  la  substance  à faire  absorber  : ce  procédé,  autrefois 
assez  employé  en  thérapeutique,  l’est  beaucoup  moins  depuis  l’emploi  des 
injections  hypodermiques. 

4°  Absorption  après  injection  dans  le  tissu  cellulaire  sous-cutané. 

5°  Absorption  par  les  téguments  externes  et  les  muqueuses. 

a)  Par  la  peau.  — L’absorption  cutanée  des  substances  gazeuses  ou  vola- 
tiles est  notable  : après  de  nombreuses  et  longues  discussions,  il  semble  à 
peu  près  démontré  aujourd’hui  que  l’absorption  des  substances  solides  et 
fixes,  dissoutes  dans  l’eau  ou  incorporées  dans  un  excipient  quelconque,  est 
nulle  tant  que  l’épiderme  est  intact. 

P)  Par  les  muqueuses.  — Les  muqueuses  absorbent  rapidement  et  complè- 
tement les  gaz  et  les  substances  solides  en  dissolution. 

6°  Absorption  par  pénétration  directe  dans  le  torrent  circulatoire.  — 
C’est  une  méthode  fréquemment  employée  dans  les  expériences  physiolo- 
giques ; c’est  celle  dont  l’action  est  le  plus  rapide.  On  l’observe  en  toxicologie 
quand  on  se  trouve  en  présence  de  plaies  faites  par  des  armes  empoisonnées. 

Ajoutons  que  diverses  conditions  peuvent  singulièrement  modifier  l’activité 
d’un  toxique.  En  général,  quand  il  est  dissous,  il  est  plus  actif  ; certains  corps 
peuvent  retarder  son  absorption  (corps  gras  et  acide  arsénieux)  : le  mode 
d’absorption  n’est  pas  indifférent;  l'hydrogène  sulfuré  introduit  par  les  voies 
respiratoires  est  assez  toxique  ; il  l’est  moins  s’il  est  absorbé  par  la  voie 
gastro-intestînale  ; l'action  du  chloroforme  n’est  pas  la  même,  suivant  qu’il 
est  inhalé  ou  ingéré  : l’estomac  plein  absorbe,  en  général,  moins  vite  que 
l’estomac  vide. 

Localisation.  — Le  toxique  introduit  dans  le  torrent  circulatoire  peut  agir 
sur  les  divers  éléments  du  sang  ou  aller  se  fixer  sur  divers  organes  ; cette 
localisation  est  loin  d’être  la  même  pour  tous  les  toxiques  ; elle  peut  varier 
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pour  le  même  toxique,  suivant  la  date  à laquelle  remonte  l’empoisonnement. 
Ces  phénomènes  ont  été  un  peu  étudiés  pour  les  poisons  minéraux  et  très  peu 
pour  les  poisons  végétaux. 


ÉLIMINATION.  — SES  VOIES.  — SA  FORME.  — SA  DURÉE 

1°  Ses  voies.  — Le  vomissement  et  la  défécation  sont  plutôt  des  moyens 
d’expulsion  que  d’élimination.  Les  véritables  voies  d’élimination  sont  : les 
reins,  les  glandes,  les  poumons,  les  muqueuses  et  la  peau. 

Les  reins  éliminent  surtout  les  substances  fixes  et  quelques  produits  spé- 
ciaux, tels  que  l’alcool  et  le  chloroforme. 

Les  voies  respiratoires  éliminent  surtout  les  substances  gazeuses  et  volatiles. 

Les  muqueuses  n’ont  qu’un  rôle  éliminateur  secondaire. 

La  peau  élimine  un  certain  nombre  de  substances  volatiles  et  gazeuses,  et 
même  quelques  substances  solides. 

La  bile  peut  éliminer  un  certain  nombre  de  corps,  mais  comme  elle  se 
déverse  dans  la  première  partie  de  l’intestin  grêle,  elle  peut  abandonner  une 
partie  du  toxique  avant  d’être  rejetée  au  dehors. 

Etat  sous  lequel  le  poison  est  éliminé.  — Cette  étude  est  encore  bien  peu 
avancée;  quelques  corps  sont  éliminés  en  nature;  d’autres  sont  oxydés; 
d’autres  sont  réduits.  D’après  Rabuteau,  les  sulfures,  hyposulfites,  sulfites, 
les  phosphites  sont  transformés  en  sulfates  et  phosphates  ; les  acides  orga- 
niques sont  transformés  en  carbonates;  les  hypochlorites,  les  bromates,  les 
iodates  sont  réduits  et  s’éliminent  à l’état  de  chlorures,  bromures,  iodures  ; 
le  tannin  devient  de  l’acide  gallique  ; les  azotates,  les  sulfates,  les  chlorates, 
les  carbonates,  la  morphine,  la  strychnine,  etc.,  s’éliminent  en  nature. 

Durée.  — La  durée  de  l’élimination,  très  importante  à connaître,  est 
variable  avec  chaque  substance,  et  pour  la  même  substance,  suivant  les  doses, 
la  durée  de  l’ingestion,  etc.  ; elle  n’est  un  peu  étudiée  que  pour  un  petit 
nombre  de  corps. 

Mode  d'action.  — Comment  agissent  les  poisons  ? Si  pour  quelques-uns  la 
réponse  est  facile,  pour  ceux,  par  exemple,  qui  détruisent  le  globule  sanguin, 
pour  beaucoup  d’autres,  elle  est  impossible;  on  a pensé  que  le  poison  pou- 
vait tuer  le  protoplasma  cellulaire,  qu’il  pouvait  se  substituer  à un  autre 
corps  dans  la  composition  de  la  molécule  chimique  des  matières  albuminoïdes, 
et  donner  ainsi  des  composés  tout  différents  et  impropres  aux  échanges 
vitaux.  La  loi  suivante  que  Rabuteau  avait  cru  pouvoir  formuler  semblait 
confirmer  cette  manière  de  voir  : 

Les  métaux  sont  d'autant  plus  toxiques  que  leur  poids  atomique  est  plus 
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élevé , ou  encore , ce  qui  revient  au  même,  que  leur  chaleur  spécifique  est 
plus  faible. 

Mais  cette  loi  a été  controuvée  par  Binet,  qui  a étudié  l’action  toxique 
comparée  des  métaux  alcalins  et  alcalino-terreux. 

L’idiosyncrasie,  l’habitude,  l’état  de  maladie,  le  volume  de  l’animal,  l’âge 
jouent  un  rôle  important  au  point  de  vue  des  doses  ; en  thérapeutique,  on 
fait  usage  de  la  table  de  Gaubius.  La  dose  de  l’adulte  de  vingt  à soixante  ans 
étant  représentée  par  l’unité,  les  doses  pour  les  divers  âges  varient  de  la 
manière  suivante  : 


Adulte  (120  à 60  ans). 
Au-dessus  d’un  an  . . 

A 2 ans 

3 ans 

4 ans 

7 ans 

14  ans 

20  ans 


1 

v 0,082  ou  1/23 
> 0,066  ou  1/15 
0,125  ou  1/8 
0,166  ou  1/6 
0,25  ou  1/4 
0,33  ou  1/3 
0,50  ou  1/2 
0.66  ou  2/3 


Cette  règle  n’est  pas  sans  exception  (opiacés  chez  les  enfants). 

Certaines  substances,  toxiques  pour  l’homme,  ne  le  sont  pas  pour  les  ani- 
maux; la  poule  mange  sans  inconvénients  la  cantharide;  le  cheval  peut 
absorber  une  assez  forte  dose  de  tabac  ; le  colchique  d’automne  fait  simple- 
ment diminuer  le  lait  des  vaches,  etc. 


Antagonisme  et  antidotisme.  — Sous  le  nom  d'antagonisme,  on  désigne 
l’opposition  des  effets  produits  par  diverses  substances  toxiques  ou  médi- 
camenteuses. Deux  agents  seraient  véritablement  antagonistes  s’ils  produi- 
saient sur  les  mêmes  éléments  anatomiques  des  effets  contraires  dont  la 
résultante  fût  nulle  pour  certaines  doses.  Le  nombre  des  agents  antago- 
nistes connus  est  extrêmement  restreint. 

Quand  deux  poisons  se  neutralisent  chimiquement,  on  dit  que  l'un  est 
l’antidote  de  l’autre  ; ainsi  les  acides  neutralisent  les  alcalis  ; le  sulfate 
sodique  neutralise  le  chlorure  barytique.  L’antidotisme  est  très  restreint. 


Corps  simples  existant  normalement  dans  l’économie.  — Ces  corps  sont 
utiles  à connaître  dans  les  expertises  ; ils  sont  peu  nombreux  ; ce  sont  : 


Carbone 

Hydrogène 

Oxygène 

Azote 

Phosphore 


Soufre 

Chlore 

Fluor 

Silicium 


Brome 

Iode? 

Calcium 

Sodium 


Potassium 

Magnésium 

Fer 

Manganèse  ? 
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Classification.  — Les  poisons  ont  été  classés  de  bien  des  manières  diffé- 
rentes, nous  ne  donnerons  ici  que  deux  de  ces  classifications,  celle  de 
Tardieu  et  celle  de  Rabuteau. 


CLASSIFICATION  DES  EMPOISONNEMENTS  DE  TARDIEU 


A Empoisonnements  irritants  et  corrosifs Acides,  alcalis,  irritants,  dras- 

tiques. 

B — hyposthénisants  ou  cholériformes.  Arsenic,  phosphore,  sublimé  cor- 

rosif, émétique,  nitre,  digitale 
et  digitaline. 

C — stupéfiants Plomb,  solanées  vireuses,  aconit, 

ciguë,  champignons,  curare, 
chloroforme,  alcool. 

D — narcotiques Opium. 

E — tétaniques Strychnine  et  noix  vomiques, 

acide  prussique,  cantharides. 


CLASSIFICATION  DES  POISONS 


DE  RABUTEAU 


l.  HÉMATIQUES  . 


11.  NÉVROTIQUES. 


Agissant  spécialement  sur  les 
globules  rouges  ou  poisons 
globulaires. 


Agissant  sur  les  globules  et  le 
plasma,  ou  poisons  plasmi- 
ques. 

/ 1°  Paralyso-moteurs  ou  abolis- 
sant les  fonctions  des  nerfs 
moteurs. 

2°  Spinaux  ou  exagérant  le  pou- 
voir réflexe. 

3°  Cérébro-spinaux  ou  agissant 
sur  les  éléments  du  cerveau  et 
\ de  la  moelle  épinière. 


Oxyde  de  carbone,  acide  cyan- 
i hydrique,  acide  sulfhydrique 

\ et  sulfhydrate  d’ammoniaque. 

ï composés  du  sélénium  et  du 

f tellure,  phosphore,  arsenicaux, 

\ alcooliques. 

/ Nitrites  et  vapeurs  nitreuses, 
l sels  d’argent  injectés  dans  les 

veines.  La  plupart  des  sels 
) métalliques  (à  doses  faibles  et 

■ continues). 

) Curare,  fève  du  Calabar,  aconi- 
^ tine,  cicutine. 

v Strychnine,  M’boundou,  oxygène 
{ comprimé,  cantharides,  etc. 

\ Chloroforme,  éther,  opium. 


III.  NÉVRO-MUSCULAIRES 


» Solanées  vireuses,  digitale,  an 
' tiinoniaux. 


; Acide  carbonique,  inée,  véra- 
^ trine,  sels  de  potassium,  sels 

1\ . musculaires de  baryum,  cuivre,  zinc,  cad- 

/ mium,  étain,  plomb,  mer- 
\ cure,  etc. 

I Acidessulfurique, azotique,  chlor- 
t hydrique,  fluorhydrique,  oxa- 

V.  irritants  ou  corrosifs lique.  Potasse,  soude,  ammo- 

I niaque,  sulfures  alcalins,  iode, 

V brome,  chlore,  etc. 
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TRAITEMENT 

A propos  de  chaque  empoisonnement,  nous  indiquerons  le  traitement  : 
cependant  quelques  généralités  peuvent  être  données  à ce  sujet.  Si  le  toxique 
a été  ingéré  par  la  voie  gastro-intestinale,  il  faut  neutraliser  ce  qui  reste 
dans  l’estomac,  si  la  chose  est  possible  (acides  pour  les  bases,  bases  pour 
les  acides,  sulfates  pour  les  sels  de  baryum,  tannin  pour  les  alcaloïdes,  etc.), 
et  dans  tous  les  cas  se  débarrasser  de  la  partie  du  toxique  non  encore 
absorbée.  On  doit  donc  provoquer  les  vomissements  dans  le  plus  grand 
nombre  des  cas  (titillation  de  la  luette,  injection  d’apomorphine,  etc.)  ; 
cependant  dans  le  cas  des  corrosifs,  il  faut  éviter  les  vomissements  qui, 
d’après  Letulle  et  Vaquez,  produiraient  des  lésions  dans  les  voies  respira- 
toires ; il  est  préférable  d’avoir  recours  au  lavage  de  l’estomac  au  moyen  de 
la  sonde.  Le  contenu  des  intestins  sera  expulsé  par  les  purgatifs. 

Quant  à la  partie  du  toxique  déjà  absorbée,  il  faudra  en  provoquer  une 
rapide  élimination  par  la  diurèse  et  la  sudation  ; les  injections  de  pilocar- 
pine  rendront  de  grands  services. 

expertise 

Les  cas  qui  peuvent  se  présenter  à l’expert  sont  des  plus  variés;  le  plus  souvent, 
on  lui  remet  les  matières  à analyser;  quelquefois,  il  est  obligé  de  les  recueillir  lui- 
même;  assez  souvent  on  lui  indique  le  corps  qu’il  a à rechercher;  maintes  fois,  la 
question  sera  plus  vague,  et  on  lui  demandera  si  les  matières  soumises  à son  analyse 
renferment  un  corps  toxique.  Nous  ne  pouvons  évidemment  prévoir  ici  tous  les  cas; 
pour  être  aussi  complet  que  possible,  nous  supposerons  que  l’expert  doit  procéder 
à l’exhumation  (il  serait  du  reste  bon  qu’il  en  fût  toujours  ainsi)  et  qu’il  ne  possède 
aucun  renseignement  sur  la  nature  du  toxique  à rechercher. 

Exhumation.  — Arrivé  sur  le  lieu  de  l’inhumation,  l’expert  devra  prendre  des 
échantillons  de  terre  au-dessus,  au-dessous,  et  aux  côtés  du  cercueil  ; il  vérifiera  le 
plus  ou  moins  bon  état  de  la  bière,  si  elle  est  peinte;  dans  ce  cas  il  raclera  de  la 
couleur  et  en  gardera  un  échantillon  ; il  aura  grand  soin  de  ne  pas  laisser  tomber 
dans  les  matières  prélevées  les  épingles  qui  attachaient  le  linceul  ou  les  bijoux  que 
portait  la  victime. 

Les  vases  dans  lesquels  les  prélèvements  doivent  être  conservés  seront  en  verre  ou 
en  porcelaine  parfaitement  propres  ; on  les  fermera  au  moyen  de  bouchons  neufs  sur 
lesquels  on  placera  un  parchemin  que  l'on  fixera  au  moyen  d’une  ficelle  dont  les 
deux  extrémités  seront  scellées  au  moyen  d’un  cachet  de  cire.  Il  ne  faut  pas  recou- 
vrir directement  le  bouchon  avec  de  la  cire,  parce  qu’à  l’ouverture  il  est  presque 
impossible  que  des  fragments  ne  tombent  pas  dans  le  récipient,  et  presque  toutes 
les  cires  sont  colorées  avec  des  oxydes  métalliques.  Chaque  récipient  portera  une 
étiquette  aussi  explicite  que  possible.  On  évitera  avec  soin  l’emploi  des  désinfectants 
pour  conserver  les  matières  ; ils  créent  toujours  une  grande  complication  et  gênent 
parfois  considérablement  pour  quelques  recherches  (alcool  et  phosphore).  Si  on 
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croyait  devoir  dans  quelques  cas  spéciaux  employer  l’alcool  comme  agent  conserva- 
teur, il  faudrait  en  joindre  un  échantillon. 

On  recueille  alors  chacun  des  organes  suivants  dans  un  bocal  séparé  : 

1°  L’estomac  est  enlevé  séparément,  on  verse  son  contenu  sur  une  large  plaque  de 
verre  ; on  l’examine  et  on  en  fait  autant  pour  les  parois  stomacales  : le  tout  est 
ensuite  renfermé  dans  le  récipient  ; 

2°  On  opère  de  même  pour  les  intestins. 

On  peut  d’autant  mieux  juger  de  l’altération  des  parois  des  viscères  que  le  moment 
de  la  mort  est  plus  rapproché.  S’il  y avait  eu  perforation  stomacale  ou  intestinale  par 
des  substances  corrosives,  il  serait  bon  de  mettre  séparément  dans  des  bocaux  les 
matières  épanchées  dans  la  cavité  abdominale,  ainsi  que  celles  qui  se  trouvent  dans 
le  tube  digestif  ; 

3°  Le  foie,  la  vésicule  biliaire,  la  rate  et  le  pancréas  ; 

4°  Le  sang,  extrait  au  moyen  d’un  trocart,  de  la  veine  cave  inférieure  ; 

3°  Les  poumons  ; 

6°  Les  reins  et  la  vessie  ; 

7°  Des  muscles  (environ  250  grammes)  pris  surtout  dans  les  muscles  antérieurs  de 
la  colonne  vertébrale  ; 

8°  Le  cerveau. 

Gras  de  cadavre.  — Dans  certains  cas  (cercueils  hermétiquement  clos,  terrains 
argileux,  compacts,  imperméables  à l’eau  et  à l’air)  la  putréfaction  ne  marche  pas  : 
on  trouve  alors  une  masse  savonneuse  qui  adhère  aux  parois  de  la  bière  ; c’est  ce 
qu’on  appelle  le  gras  de  cadavre  ou  adipocire  : il  faut  recueillir  dans  le  cercueil 
même  les  organes  encore  visibles  et  prendre  un  peu  de  la  masse  savonneuse,  les 
débris  de  linge  qui  ont  résisté  et  un  peu  de  la  terre  souillant  les  parties  externes. 

Vomissements , médicaments , etc.  — De  là,  surtout  si  la  mort  est  récente  et  si  la 
chambre  de  la  victime  a été  mise  sous  scellés,  l'expert  s’y  rendra  : il  recueillera  dans 
deux  vases  différents  les  déjections  et  les  vomissements  ; il  devra  noter  si  ces  matières 
étaient  à terre  ou  dans  des  vases  ; il  pourra  gratter  des  portions  de  plancher  ou  de 
mur  qui  auraient  été  souillées  par  des  vomissements  et  prendre  comparativement 
d’autres  parties  qui  lui  paraîtront  indemnes  ; il  s’emparera  également  des  fioles 
paquets,  poudres,  pilules,  etc.,  qu’il  trouvera;  le  tout,  sera  mis  sous  scellés. 

Tous  ces  produits  seront  portés  au  laboratoire  et  conservés  dans  un  endroit  frais, 
sous  clef,  à l’abri  d’une  main  maladroite  ou  criminelle. 

Communication  des  pièces  de  la  procédure.  — L’expert  demandera  alors  à l'auto- 
rité judiciaire  communication  de  toutes  les  pièces  de  la  procédure  qui  peuvent  l’inté- 
resser ; l’analyse  chimique  peut  en  être  facilitée  ; parfois,  au  contraire,  les  dires  de 
personnes  inexpérimentées  qui  ont  assisté  à la  mort  de  la  victime  peuvent  induire 
en  erreur  un  expert  qui  accordera  trop  de  confiance  à ces  renseignements  : ce  der- 
nier devra  toujours  se  souvenir  que  ces  indications  ne  doivent  avoir  pour  lui  qu’une 
valeur  relative. 

Renseignements  divers.  — L’expert  devra  également  être  renseigné  sur  le  traite- 
ment médical  auquel  la  victime  a été  soumise  pendant  les  derniers  jours  de  sa  vie  et 
sur  sa  profession  ; il  est  urgent  qu’il  sache  si  un  contre  poison  a été  administré,  à 
quelle  époque,  à quelle  dose  ; les  mêmes  questions  se  présentent  pour  les  médica- 
ments ; il  serait  même  bon  de  s’assurer  dans  ce  cas  que  les  produits  administrés 
étaient  purs;  on  ne  rencontre  que  trop  souvent  des  substances  pharmaceutiques 
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contenant  des  principes  toxiques  ; le  sous-azotate  bismuthique  peut  contenir  du 
plomb,  du  cuivre,  de  l’arsenic  : l’émétique,  souvent  usité  comme  vomitif,  est  parfois 
arsenical. 

Au  laboratoire.  — De  retour  dans  son  laboratoire,  et  après  avoir  vérifié  l’intégrité 
des  scellés,  l’expert  vérifiera  de  nouveau  le  contenu  et  les  parois  de  l’estomac  et  de 
l’intestin;  il  pourra  constater  dans  les  replis  de  l’estomac  une  réaction  nettement 
acide  ou  alcaline  qui  indiquerait  un  empoisonnement  par  les  acides  ou  les  alcalis; 
il  pourra  trouver  des  grains  d’acide  arsénieux,  des  pellicules  ou  des  semences  du 
fruit  de  la  belladone,  des  débris  d’allumettes,  etc.  ; en  examinant  au  microscope,  il 
pourra  trouver  des  poils  caractéristiques  de  la  noix  vomique  : la  couleur  des  matières 
n’est  pas  sans  importance  ; les  acides  leur  communiquent  souvent  une  couleur  carac- 
téristique : quelquefois  la  couleur  ne  provient  que  d’un  corps  inoffensif,  mais  elle 
met  sur  la  voie  ; ainsi  dans  l’empoisonnement  de  la  famille  Kinck  par  Troppmann, 
on  observa  une  coloration  bleue  dans  l’œsophage  du  père  : ce  malheureux  avait 
été  empoisonné  par  de  l’acide  cyanhydrique  qui  renfermait  un  ferrocyanure  de  fer 
et  de  potassium  (procédé  Pessina)  : ce  sel  qui  est  blanc,  bleuit  à l’air  ; sa  présence  fut 
suffisante  pour  affirmer  l’empoisonnement  par  l’acide  prussique. 


Réserve  pour  la  contre-expertise.  — En  prévision  d’une  contre-expertise,  l’expert 
doit  réserver  la  moitié  des  matières  suspectes  : ce  partage  doit  être  fait  avec  un 
certain  nombre  de  précautions  ; le  contenu  de  chaque  bocal  sera  finement  divisé  et 
réduit  à un  tout  homogène  ; on  en  pèsera  la  moitié. 

Le  chimiste  qui  aura  retrouvé  des  corps  sujets  à s’altérer  aura  soin  de  faire  subir 
aux  matières  qu’il  réserve  un  traitement  qui  les  mette  autant  que  possible  à l’abri 
de  cette  altération;  il  ajoutera  de  l’alcool  pur  lorsqu’il  s’agit  d’alcaloïdes;  d’autres 
fois,  il  les  desséchera;  souvent  il  les  soumettra  à la  distillation  (acide  cyanhydrique, 
phosphore,  alcool,  etc.)  ; il  conservera  le  liquide  distillé  dans  des  tubes  scellés  à la 
lampe  et  soumettra  le  résidu  à la  dessiccation. 

Essais  préliminaires.  — Avant  de  commencer  l’analyse  proprement  dite,  l’expert 
doit  faire  quelques  essais  préliminaires  sur  une  masse  obtenue  en  prélevant  dans 
chacun  des  bocaux  destinés  à son  analyse  1/20  de  leur  contenu  envii’on. 

L’odeur  pourra  donner  quelques  indices  : souvent,  en  chauffant  légèrement,  l’odeur 
s’exalte  et  peut  mettre  sur  la  voie  (hypochlorites,  laudanum,  acide  cyanhydrique,  etc.). 

L’action  des  lames  métalliques  doit  être  essayée  : on  délaye  un  peu  des  matières 
dans  l’eau  acidulée  par  l’acide  sulfurique;  on  laisse  en  contact  pendant  quelque 
temps  et  on  passe  ; la  liqueur  divisée  en  4 parties  est  essayée  avec  une  lame  de 

1°  Zinc:  quand  elle  noircit,  on  peut  supposer  la  présence  d’un  métal,  mais  cette 
coloration  peut  également  se  produire  dans  un  milieu  organique  acide  dépourvu  de 
métaux. 

2°  Fer  : elle  rougit  en  présence  du  cuivre  ; 

3°  Cuivre  : elle  blanchit  en  présence  du  mercure; 

4°  Platine  : elle  noircit  dans  le  cas  de  l’antimoine. 

On  recherche  le  cuivre  au  moyen  du  papier  de  gaïae  (voy.  Caractères  des  sels  de 
cuivre ),  puis  on  introduit  les  matières  dans  un  ballon  que  l’on  ferme  par  un  bouchon, 
après  avoir  suspendu  dans  son  col  un  papier  à l’acétate  de  plomb,  un  second  à l’azo- 
tate d’argent  et  un  troisième  au  gaïae  et  au  sulfate  de  cuivre.  Le  papier  à l’acétate 
de  plomb  et  le  papier  à l’azotate  d’argent  servent  à déceler  la  présence  du  phos- 
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phore  ; le  papier  au  gaïac  et  au  sulfate  de  cuivre  indiquera  la  présence  de  l'acide 
cyanhydrique  : si  ces  essais  n’ont  rien  donné  ou  n’ont  fourni  que  des  caractères  dou- 
teux, on  acidulera  les  matières  par  de  l’acide  sulfurique,  si  elles  ne  sont  pas  déjà 
acides  ; on  adaptera  au  ballon  un  réfrigérant  de  Liebig  et  l'on  distillera  dans  l’obscu- 
rité : on  pourra  ainsi  retrouver  du  phosphore,  du  brome,  de  l’iode  et  des  acides 
volatils  odorants  comme  les  acides  cyanhydrique,  acétique,  les  hypochlorites,  etc.  ; 
le  contenu  du  ballon  est  rendu  alcalin  par  l'addition  d’un  lait  de  magnésie  et  est 
soumis  à une  nouvelle  distillation  qui  permettra  de  reconnaître  les  alcaloïdes  vola- 
tils (conicine,  nicotine,  aniline,  ammoniaque,  etc.). 

Le  produit  ayant  servi  à ces  deux  distillations  est  transformé  par  l’addition/Teau  en 
une  bouillie  homogène  qu’on  acidulé  fortement  avec  l’acide  azotique  ; on  laisse 
macérer  pendant  douze  heures  à la  température  de  35-45°  et  si  le  liquide  s’est  con- 
centré, on  rétablit  le  volume  primitif  à l’aide  de  l'eau  distillée;  on  soumet  à la 
dialyse  : l’opération  peut  être  considérée  comme  terminée  après  vingt-quatre  heures; 
on  fait  un  second  essai  de  dialyse  en  reprenant  par  de  l’acide  azotique  fort  la  matière 
qui  n’a  pas  dialysé  ; les  liquides  extérieurs  provenant  des  deux  opérations  sont 
réunis  : dans  une  partie  on  recherche  les  métaux  par  la  méthode  générale  ; dans 
une  deuxième  partie  on  recherche  les  acides  oxalique  et  méconique  et  enfin  le  reste 
est  consacré  à la  recherche  des  alcaloïdes. 

Division  des  matières  pour  l'analyse.  — La  recherche  des  corps  suivants  ne  doit 
être  entreprise  que  si  les  essais  préliminaires  ont  démontré  leur  présence  : ammo- 
niaque et  ses  dérivés,  alcaloïdes  volatils,  phosphore,  sulfures,  chlore,  brome,  iode, 
acides  caustiques  et  volatils,  alcool,  chloroforme,  huiles  essentielles,  camphre,  nitro- 
benzine,  couleurs  d’aniline,  acide  picrique. 

Lorsque  la  justice  ne  demande  pas  que  la  recherche  porte  sur  un  poison  déter- 
miné, le  chimiste  devra  toujours  rechercher  en  premier  lieu  le  toxique  dont  les  essais 
préliminaires  font  soupçonner  l’existence  ; on  le  recherchera  dans  la  moitié  des 
matières  suspectes,  le  reste  devant  servir  à la  répétition  de  certaines  réactions  res- 
tées douteuses,  ou  à la  préparation  de  pièces  à conviction  : il  opérera  sur  les 
mêmes  quantités,  si  la  nature  du  poison  qu’il  a à rechercher  lui  est  indiquée  dans  sa 
commission  rogatoire. 

Si  les  essais  préliminaires  n’ont  rien  indiqué,  il  divisera  les  matières  de  la  manière 
suivante  d’après  Dragendorff. 

1°  Recherche  des  poisons  métalliques  et  des  alcalis  fixes  ; 

1/5  de  l’estomac  et  de  son  contenu,  des  matières  vomies  et  des  restes  d’aliments; 

1/4  de  l’intestin,  de  son  contenu  et  des  fèces; 

1/3  du  foie,  de  la  rate,  du  pancréas,  ainsi  que  du  cerveau,  des  poumons,  des  reins, 
des  muscles,  etc.  ; 

1/3  du  sang  et  de  l’urine. 

2°  Recherche  des  acides  toxiques; 

1/5  de  l’estomac  et  de  son  contenu,  des  matières  vomies  et  des  restes  d’aliments; 

1/8  de  l’intestin,  de  son  contenu  et  des  fèces; 

1/5  du  foie,  de  la  rate,  etc.  ; 

1 /5  du  sang  et  de  l’urine. 

3°  Recherche  des  gaz,  des  poisons  volatils  neutres  (alcool,  chloroforme,  nitro-ben- 
zine,  huiles  essentielles,  etc.)  de  l’iode,  du  chlore,  des  combinaisons  cyaniques  et  du 
phosphore  : 

1/5  de  l'estomac  et  de  son  contenu,  des  matières  vomies  et  des  restes  d’aliments; 
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1/4  de  l’intestin,  de  son  contenu  et  des  fèces; 

1/5  du  foie,  de  la  rate,  du  cerveau,  etc.; 

I/o  du  sang  et  de  l’urine. 

4°  Recherche  des  alcaloïdes,  de  l’ammoniaque  et  de  ses  dérivés  (aniline,  etc.),  des 
glucosides,  de  la  cantharidine,  de  la  picrotoxine  : 

1/5  de  l’estomac  et  de  son  contenu,  des  matières  vomies  et  des  restes  d’aliments; 
1/4  de  l’intestin,  de  son  contenu  et  des  fèces; 

1 /5  du  foie,  de  la  rate,  du  cerveau,  etc.  ; 

1 / 5 du  sang  et  de  l’urine. 

GÉNÉRALITÉS  SUR  DIVERSES  RECHERCHES 

Les  généralités  pour  la  recherche  : 

Des  alcalis  fixes  seront  donnés  à propos  de  la  potasse  ; 

Des  acides  — — de  l’acide  sulfurique  ; 

Des  alcalis  organiques  ■ — — des  alcaloïdes  ; 

Des  essences  et  produits  volatils  — du  térébenthène  ; 

Nous  allons  nous  occuper  tout  de  suite  des  métaux  et  des  gaz. 

N’oublions  pas  de  signaler  qu’il  n’est  pas  question  ici  de  la  recherche  des  toxalbu- 
mines  : ces  substances  nouvellement  découvertes  n’ont  pas  encore  donné  lieu  à des 
travaux  au  point  de  vue  qui  nous  occupe.  (Voir  la  Chimie  de  A.  Gautier.) 


POISONS  MÉTALLIQUES 

Traitement.  — A propos  de  chaque  poison  métallique,  nous  indiquerons  le 
traitement  à administrer  : toutefois  nous  ne  pouvons  passer  sous  silence 
l’antidote  multiple  de  Jeannel  ; on  le  prépare  de  la  manière  suivante  : 


1°  Sulfate  ferreux  cristallisé 139 

Eau  distillée  tiède 110 

F.  s.  a.  une  solution. 

2°  Monosulfure  de  sodium  cristallisé 110 

Magnésie  calcinée 29 

Eau  distillée 600 

F.  s.  a. 


Le  mélange  des  deux  liquides  produit  du  sulfure  de  fer  (sans  aucun  excès 
de  sulfure  alcalin  ni  de  sulfate  ferreux)  du  sulfate  de  soude,  un  peu  de  sul- 
fate de  magnésie  et  d’oxyde  ferreux,  plus  un  grand  excès  de  magnésie, 
soit  trois  contrepoisons  efficaces  (sulfure  de  fer,  oxyde  ferreux  et  magnésie), 
plus  deux  sels  purgatifs  (sulfates  sodique  et  magnésique).  Il  est  essentiel 
qu’il  ne  contienne  en  excès  ni  sulfate  ferreux,  ni  surtout  du  sulfure  de 
sodium  dont  la  présence  ne  serait  pas  sans  inconvénients. 

Cet  antidote  doit  être  conservé  à l’abri  de  l’air.  On  l’administre  à grandes 


TOXICOLOGIE 


117 


doses  et  coup  sur  coup  dans  les  empoisonnements  métalliques  et  aussi  contre 
ceux  produits  par  les  cyanures  et  l’acide  cyanhydrique.  Il  est  inefficace 
contre  les  préparations  arsenicales,  l’émétique  et  les  sels  alcaloïdiques.  On 
doit  éviter  son  emploi  dans  le  cas  d'empoisonnement  par  les  acides. 


DESTRUCTION  DES  SUBSTANCES  ORGANIQUES 

La  plupart  des  sels  métalliques  ont  une  grande  tendance  à s unir  aux 
matières  albuminoïdes  ; on  peut  expliquer  de  cette  manière  les  effets  locaux 
que  beaucoup  de  ces  toxiques  exercent  sur  les  parois  du  tube  digestif  ; mais 
à côté  de  cette  action  purement  locale,  il  existe  presque  toujours  une  action 
générale  : quelques-uns  de  ces  composés  sont  en  effet  rapidement  absorbés  ; 
d’autres  le  sont  plus  lentement,  et  le  sang  ainsi  imprégné  provoquera  à son 
tour  des  manifestations  sur  des  points  très  éloignés. 

Le  pouvoir  toxique  d’un  sel  dépend  surtout  le  plus  souvent  du  métal  con- 
tenu dans  le  sel  ; le  chimiste  se  contentera  habituellement  de  rechercher  ce 
métal,  car  il  lui  sera  presque  impossible  d’isoler  à l’état  de  pureté  le  com- 
posé toxique  qui  a été  ingéré  ; l’expert  cependant  ne  devra  pas  négliger  cette 
recherche  de  parti  pris,  et  même  s'il  échoue,  il  devra  s’efforcer  de  déterminer 
au  moins  si  le  toxique  a été  administré  sous  forme  d’une  combinaison  soluble 
ou  insoluble. 

Les  substances  organiques  empêchent  plus  ou  moins  complètement  les 
réactions  caractéristiques  des  métaux  de  se  produire  : pour  obvier  à ce  grave 
inconvénient,  il  faut  détruire  ces  matières.  Les  procédés  de  destruction  ont 
été  souvent  imaginés  pour  la  recherche  d’un  métal  spécial,  mais  il  est  rare 
qu’ils  ne  conviennent  pas  pour  plusieurs  métaux  : nous  allons  décrire  les 
plus  importants. 


I.  PROCÉDÉ  DE  FRESENIUS  ET  BABO 

Les  matières  divisées  mécaniquement  sont  introduites  dans  une  cornue  tubulée, 
bouchée  à l’émeri,  avec  1/3  de  leur  volume  d’acide  chlorhydrique  de  densité  1,12, 
de  façon  à obtenir  une  bouillie  claire  ; on  met  un  peu  d’eau  si  cela  est  néces- 
saire ; on  ajoute  2 grammes  environ  de  chlorate  potassique;  on  adapte  un  ballon 
tubulé  comme  récipient  et  on  chauffe  au  bain-marie  : de  cinq  en  cinq  minutes  on 
ajoute  une  pincée  d’environ  2 grammes  de  chlorate  potassique,  en  ayant  la  précau- 
tion d’agiter;  on  continue  ainsi  jusqu’à  ce  que  le  contenu  du  ballon  soit  devenu 
jaune  clair,  bien  homogène  et  fluide.  Ce  point  atteint,  on  ajoute  encore  une  pin- 
cée de  chlorate  et  on  chauffe  pendant  quinze  ou  vingt  minutes  : la  teinte  du 
liquide  ne  doit  pas  foncer  sensiblement. 

On  mélange  alors  le  produit  qui  a passé  à la  distillation  avec  celui  qui  est  resté  dans  la 
cornue  ; il  faut  maintenant  chasser  l’excès  de  chlore,  soit  à l’aide  d’un  courant  d’acide 
carbonique  que  l’on  fait  passer  dans  la  cornue,  soit  et  mieux  encore  en  ajoutant  à la 
liqueur  quelques  gouttes  de  bisulfite  de  soude  jusqu’à  ce  qu’elle  répande  manifes* 


ils 
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temcnt  l'odeur  d’anhydride  sulfureux.  Le  liquide  est  filtré  bouillant;  les  lavages  se 
font  avec  de  l’eau  distillée  bouillante. 

11  reste  sur  le  filtre  un  résidu  de  substances  organiques  non  détruites  et  quelques 
substances  minérales;  ce  résidu  doit  être  examiné  avec  soin;  on  peut  y trouver  du 
chlorure  de  plomb,  du  sulfate  barytique,  du  bismuth,  de  l’antimoine,  du  cinabre. 

La  solution  très  chaude  est  soumise  à l’action  de  l’hydrogène  sulfuré  bien  lavé, 
pendant  une  dizaine  de  minutes;  on  bouche  et  on  agite  : on  recommence  à faire 
passer  le  gaz  pendant  quelques  instants;  on  bouche  de  nouveau  et  on  laisse  reposer. 
On  recommence  ainsi  jusqu’à  ce  que  le  précipité  qui  adhère  au  fond  et  aux  parois 
du  vase  soit  recouvert  d’un  liquide  limpide  qui  sente  fortement  l’hydrogène  sulfuré. 
L’analyse  se  continue  ensuite  par  les  procédés  analytiques  habituels. 

La  destruction  des  matières  organiques  par  ce  procédé  n’est  pas  totale,  mais  elle 
est  assez  avancée  pour  suffire  à fous  les  besoins  dans  l’immense  majorité  des  cas  ; 
le  tissu  cellulaire,  la  graisse,  les  matières  ligneuses  ne  sont  jamais  complètement 
détruits  et  peuvent  être  isolés  par  la  filtration.  Seule,  la  présence  de  la  graisse  a 
quelques  inconvénients  ; quand  elle  est  en  quantité  un  peu  forte,  elle  rend  impossible 
l’isolement  complet  de  tout  l’arsenic  ; mais  la  proportion  du  toxique  ainsi  retenu  est 
insignifiante. 

Le  liquide  provenant  de  la  destruction  des  matières  renferme  des  corps  carbonés 
liquides  (probablement  des  produits  de  substitution  chlorée)  qui  sont  décomposés 
par  l’hydrogène  sulfuré  ; il  en  est  de  même  du  chlorure  ferrique  qui  provient  de  la 
destruction  de  nos  tissus  et  de  nos  humeurs.  Les  produits  de  la  décomposition  de 
tous  ces  corps  (matière  organique  et  soufre  provenant  de  l’hydrogène  sulfuré)  se 
déposent  peu  à peu  sous  forme  d’un  dépôt  jaune  ou  brun.  La  présence  de  ces  corps 
étrangers,  loin  de  nuire,  facilite  au  contraire  la  précipitation  de  certains  sulfures, 
notamment  celle  du  sulfure  d’arsenic. 

Quand  on  est  certain  de  n’avoir  ni  arsenic,  ni  antimoine,  ni  étain,  ni  mercure,  on 
peut  opérer  dans  un  ballon  au  lieu  d’employer  une  cornue.  • 

II.  PROCÉDÉ  SCHNEIDER  ET  FYFE 

• Ce  procédé  destiné  à la  recherche  de  l’arsenic  est  basé  sur  ce  fait  que  les 
composés  arsenicaux  en  présence  de  l’acide  chlorhydrique  naissant  (acide 
sulfurique  et  chlorure  de  sodium  fondu)  donnent  du  chlorure  d’arsenic 
volatil  : ce  chlorure  d’arsenic  arrive  dans  un  récipient  au  contact  de  l’eau  et 
s’v  décompose  en  acides  chlorhydrique  et  arsénieux. 

III.  PROCÉDÉ  DE  DANGER  ET  FLANDIN 

Les  matières  solides  ou  le  résidu  de  la  dessiccation  des  liquides  sont  introduits  dans 
une  capsule  en  porcelaine  avec  1 /O  ou  f /4  de  leur  poids  d’acide  sulfurique  concentré. 
On  chauffe  ; il  se  produit  une  pâte  noire  que  l’on  dessèche  avec  précaution.  Le 
charbon  friable  ainsi  obtenu  est  mouillé  avec  de  l’acide  azotique  ; on  évapore  de  nou- 
veau à siccité  pour  chasser  toute  trace  d’acide  azotique  ; on  épuise  le  charbon 
brové  par  de  l’eau  distillée  et  l’on  examine  les  eaux  de  lavage. 

Orfila  et  Jaquelin  ont  démontré  qu’il  se  volatilisait  toujours  une  certaine  quan- 
tité d’arsenic  à l’état  de  chlorure  lorsque  les  matières  renferment  du  chlorure  de 
sodium,  et  c’est  là  le  cas  général  pour  les  produits  qui  nous  occupent.  En  faisant 
l’opération  en  vase  clos,  comme  le  recommande  Bérard,  on  remédie  bien  à cet 
inconvénient,  mais  la  conduite  de  l’opération  dans  une  cornue  devient  très  difficile. 
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L’eau  provenant  du  traitement  du  charbon  est  traitée  par  l’hydrogène  sulfuré  ou 
bien  suivant  le  cas,  introduite  dans  l'appareil  de  Marsh.  Le  charbon  retient  du  plomb, 
du  bismuth,  de  l'or  et  quelques  autres  métaux. 

IV.  PROCÉDÉ  DE  WQEIILER  ET  SIEBOLD 

On  chauffe  dans  une  capsule  en  porcelaine  les  matières  organiques  avec  leur  poids 
d’acide  azotique  ; la  masse  devenue  homogène  est  neutralisée  par  du  carbonate 
potassique  ou  de  la  potasse  caustique,  puis  on  y ajoute  un  poids  d’azotate  potassique 
égal  au  poids  de  la  matière  organique  ; on  évapore  à siccité  en  remuant  constam- 
ment. Le  résidu  bien  desséché  est  introduit  par  petites  portions  dans  un  petit  creu- 
set en  porcelaine  chauffé  au  rouge;  ce  n’est  que  lorsque  la  déflagration  a eu  lieu  qu’il 
faut  introduire  une  nouvelle  quantité  du  mélange.  La  matière  ne  blanchit  que  si 
elle  renferme  assez  d’azotate  ; au  besoin  on  en  ajoute  un  peu  ; pour  éviter  la  pré- 
sence d’une  trop  grande  quantité  de  sels  alcalins,  on  peut  substituer  l’azotate  d’am- 
moniaque à l’azotate  potassique. 

Cette  méthode,  dans  laquelle  on  n’a  à redouter  que  la  volatilisation  du  mercure,  est 
surtout  très  utile  quand  on  a à examiner  les  restes  d’un  cadavre  exhumé  dont  les 
diverses  parties  sont  devenues  méconnaissables  ; on  l’emploie  avec  avantage  pour 
détruire  les  matières  qui  ont  résisté  au  premier  procédé. 

Le  produit  de  la  déflagration  renferme  les  métaux  à leur  degré  supérieur  d’oxyda- 
tion ou  à l’état  de  combinaison  potassique  ; si  les  oxydes  métalliques  sont  réductibles 
par  la  chaleur,  on  pourra  retrouver  le  composé  à l’état  métallique.  Le  résidu  refroidi 
et  pulvérisé  est  traité  par  l’eau  bouillante  qui  dissout  les  arséniates,  antimoniates, 
stannates  et  chromâtes,  les  plombites  et  zincites  de  potasse.  Les  oxydes  de  bismuth 
et  de  cuivre,  l’or  et  l’argent  restent  insolubles.  Dans  le  cas  de  la  recherche  de  l’arsenic, 
il  vaut  mieux  n’employer  que  des  sels  de  sodium,  parce  que  les  antimoniates  et  stan- 
nates sodiques  sont  peu  solubles. 

Ajoutons  enfin  que  lorsque  les  matières  à analyser  sont  mélangées  de  sable  ou  de 
terre,  il  faut  isoler  ces  corps  par  décantation  et  filtration,  après  une  longue  ébulli- 
tion avec  l’acide  azotique,  avant  de  neutraliser  la  masse  par  la  potasse. 


EMPOISONNEMENT  PAR  LES  GAZ 

Quand  les  gaz  sont  absorbés  par  le  poumon,  ils  passent  rapidement  dans 
l’économie  ; aussi,  s’ils  sont  toxiques,  ce  sont  des  poisons  énergiques  ; s’ils 
sont  absorbés  par  le  rectum  ou  par  la  muqueuse  gastrique,  leur  absorption 
est  plus  lente  et  leur  action  beaucoup  moindre. 

Le  meilleur  traitement  consiste  à faire  respirer  de  l’oxygène  ; quand  on  se 
base  sur  les  réactions  chimiques  pour  combattre  cet  empoisonnement,  on 
arrive  le  plus  souvent  à un  fâcheux  résultat.  Des  tractions  sur  la  langue, 
successives,  réitérées,  rythmées  ramènent  la  respiration  dans  des  cas  qui 
semblent  désespérés  (Laborde). 

Le  plus  souvent,  par  le  fait  des  circonstances,  on  sait  quel  est  le  gaz  que 
l’on  a à rechercher  : ordinairement,  cette  recherche  s’effectue  en  faisant  bar- 
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boter  de  l’air  dans  le  sang  et  le  faisant  passer  à travers  un  réactif  approprié; 
quelquefois  on  a avantageusement  recours  à la  pompe  d’ALVERGNiAT,  qui 
permet  de  faire  le  vide  au-dessus  du  vase  qui  renferme  le  sang  et  de  recueil- 
lir les  gaz  qui  s’en  dégagent,  (voy  p.  51). 


NOTES  DIVERSES 

1°  Toutes  les  expériences  de  l’expert  doivent  être  répétées  en  employant 
de  la  viande  de  boucherie  ; de  cette  manière  seulement,  il  sera  certain  de  la 
pureté  de  ses  réactifs  et  sûr  que  le  toxique  retrouvé  ne  provient  pas  de  la  mé- 
thode analytique. 

2°  Pièces  èi  conviction.  — Quand  le  toxique  aura  été  isolé,  l’expert  en 
conservera  une  petite  quantité  sous  une  forme  caractéristique  afin  de  pouvoir 
le  présenter  aux  juges  comme  pièce  à conviction. 

3°  Vases  neufs.  — L’expert  ne  devra  jamais  employer  que  des  vases  en 
porcelaine  ou  en  verre  neufs,  exempts  de  tout  corps  toxique.  Ceci  est  indis- 
pensable, car  le  verre  et  la  porcelaine  sont  souvent  recouverts  de  corps 
étrangers  que  les  lavages  n’enlèvent  pas,  et  la  porcelaine  principalement 
se  fendille  fréquemment  et  absorbe  des  corps  étrangers  que  des  dissolvants 
puissants  pourront  enlever  plus  tard. 

Conclusions.  — L’expertise  est  terminée  ; elle  a donné  des  résultats  posi- 
tifs ou  négatifs.  Examinons  les  deux  cas. 

Le  résultat  est  négatif.  — Cela  ne  prouve  pas  qu’il  n’y  a pas  eu  d’empor 
sonnement.  Il  existe  toute  une  série  de  poisons  que  l'analyse  met  difficile- 
ment en  évidence,  et  d’un  autre  côté,  les  recherches  peuvent  ne  pas  aboutir 
parce  que  le  poison  a pu  être  ou  décomposé  ou  éliminé. 

Lorsqu’on  ne  réussit  pas  à trouver  chimiquement  la  substance  toxique  là  où  il 
y a cependant  soupçon  d’empoisonnement,  on  peut,  comme  Orfila,  Magendie, 
Christison  et  Tardieu,  tenter  des  expériences  physiologiques  sur  les  animaux 
Les  premiers  auteurs  opéraient  avec  le  contenu  de  l’estomac  tel  qu’on  le 
trouve,  le  dernier  avec  l’extrait  alcoolique  de  ce  même  contenu  et  de  certaines 
parties  du  cadavre.  Rappelons  que  depuis  la  découverte  des  ptomaïnes  et  des 
toxalbumines,  le  physiologiste  doit  être  beaucoup  plus  réservé  dans  ses  con- 
clusions sur  les  résultats  ainsi  obtenus  (Royer). 

Le  résultat  est  positif.  — De  ce  qu’on  a trouvé  un  corps  toxique,  faut-il 
conclure  à l’empoisonnement?  Plusieurs  circonstances  ont  pu  introduire  le 
toxique  dans  l'économie,  sans  qu'il  y ait  eu  tentative  d’empoisonnement. 
Nous  allons  rapidement  les  passer  en  revue. 


TOXICOLOGIE 


121 


1°  Poisons  normaux.  — On  a cru  pendant  un  certain  temps  que^plusieurs 
métaux  toxiques  pouvaient  exister  à l’état  normal  dans  l’économie,  c’est 
ainsi  qu’on  a admis  l’arsenic,  le  cuivre,  le  plomb,  le  zinc  normaux  ; aujour- 
d’hui il  est  démontré  que  ces  métaux  peuvent  pénétrer  accidentellement  dans 
l’économie  mais  n’y  existent  pas  à l’état  normal. 

2°  Le  poison  a pu  pénétrer  sous  forme  de  médicament.  — 11  est  évident 
qu’un  grand  nombre  de  médicaments,  ont  pu  être  ingérés  à dose  forte  et 
pendant  longtemps.  Dans  ce  cas,  ce  n’est  qu’en  étudiant  les  commémoratifs 
que  l’expert  pourra  arriver  quelquefois  à se  faire  une  opinion. 

3°  Intoxications  professionnelles. 

4°  Addition  des  poisons  après  la  mort. — Si  l'expert  a assisté  à l’exhuma- 
tion et  à l’ouverture  du  cadavre,  il  n’a  à s’occuper  que  de  la  possibilité  dans 
un  but  criminel  de  l’introduction  du  poison  dans  les  voies  digestives,  par  le 
rectum  le  plus  souvent:  le  problème  sera  facile  à résoudre  si  le  gros  intestin 
a été  séparé  des  autres  parties  du  tube  digestif. 

Si  les  matières  à examiner  proviennent  d’un  cadavre  exhumé,  il  peut  se 
faire  que  la  substance  toxique  trouvée  provienne  de  causes  extérieures  : 
objets  de  dévotion,  fleurs,  couleur  du  cercueil,  bijoux,  etc.,  pourront  être  l’ori- 
gine du  toxique  ; en  général,  il  sera  facile  de  s’en  rendre  compte. 

Terrains  d'inhumation.  — Les  terrains  d’inhumation  doivent  être  l’objet 
d’une  étude  spéciale  à ce  point  de  vue.  La  question  a été  surtout  traitée  pour 
l’arsenic.  Aujourd’hui  il  est  démontré  que  l’arsenic  des  terres  ne  peut  passer 
dans  les  tissus  organiques.  En  serait-il  autrement  que  l’expert  ne  serait  pas 
encore  complètement  désarmé.  L’arsenic  provenant  de  causes  extérieures  se 
trouverait  surtout  à la  périphérie  du  cadavre,  tandis  que  celui  qui  a occa- 
sionné la  mort  se  trouve  surtout  dans  les  viscères. 


RAPPORT 


Le  rapport  se  compose  de  trois  parties  essentielles  : 1°  le  préambule, 
2°  l’exposé  des  faits,  3°  les  conclusions. 

Le  préambule  appelé  encore  protocole,  formule  d'usage , contient  les  noms 
prénoms,  qualité  et  domicile  des  experts,  les  noms  et  qualité  du  magistrat 
requérant  ; le  jour  auquel  on  s’est  rendu  au  lieu  de  convocation,  la  nature  de 
la  mission  et  enlin  la  prestation  du  serment. 

V exposé  des  faits,  appelé  encore  narration,  description , doit  être  complet 
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et  rédigé  d’après  les  notes  qu’on  a prises,  par  écrit,  pendant  l'expertise  et 
pour  ainsi  dire  minute  par  minute. 

Les  conclusions  sont  les  réponses  directes,  précises  aux  questions  qui  ont 
été  posées  dans  la  commission  rogatoire. 

Quand  les  conclusions  ne  découlent  pas  d’une  façon  suffisamment  nette  de 
l’exposé  des  faits,  on  les  fait  précéder  d’une  discussion  des  faits  les  plus 
importants. 
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ALAMBICS 

Un  alambic  est  un  appareil  servant  à la  distillation.  Il  se  compose,  le  plus 
souvent,  de  cinq  pièces  : 1°  cucurbite  : 2°  bain-marie  ; 3°  chapiteau  ; 4°  col  de 
cygne  ; 5°  réfrigérant  (fig.  103). 


Fig.  103.  — Alambic. 


La  description  détaillée  en  est  faite  dans  les  traités  de  pharmacie. 

ALLONGES 

En  chimie,  on  donne  ce  nom  à un  appareil  de  verre  fusiforme  que  l’on 
interpose,  le  plus  souvent  entre  la  cornue  et  le  récipient  ; on  s’en  sert  aussi 
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quelquefois  comme  appareil  à déplacement  ; les  allonges  sont  tantôt  droites 
tantôt  courbes  (fig.  104  et  105). 


APPAREILS  POUR  NIVEAU  CONSTANT 


Maintenir  le  niveau  constant  dans  un  récipient  est  un  problème  qui  se  pré- 


Fig.  106.  — Flotteur  d’YvoN.  Fig.  107.  — Appareil  à niveau  constant. 


sente  fréquemment  et  dont  on  a donné  un  assez  grand  nombre  de  solutions. 

Le  siphon  ordinaire  muni  du  flotteur  d’Yvox  (fig.  106)  réussit  assez  bien  ; 
ce  flotteur  se  compose  essentiellement  d’une  plaque  de  liège  mobile  autour 
d’une  charnière  et  équilibrée  par  un  petit  contrepoids.  Au  moyen  d’un  collier 
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on  le  fixe  à la  grande  branche  du  siphon  ; tant  que  le  liquide  n’est  pas  à la 
hauteur  voulue,  le  siphon  débite  ; quand  le  niveau  de  la  liqueur  atteint  la 
plaque  de  liège,  il  la  soulève  et  oblitère  l’ouverture  du  siphon. 

On  obtient  le  même  résultat  en  renversant  sur  le  récipient  dont  il  faut 
maintenir  le  niveau  constant,  un  vase  dont  l'ouverture  est  fermée  par  un 
bouchon  muni  d’un  système  de  tubes  analogue  à celui  des  pissettes. 


Fig.  108.  — Balance  de  M.  Truchot. 


Le  vase  de  Mariotte  est  spécialement  utilisé  dans  le  même  but  pour  les 
évaporations  de  longue  durée.  Dans  ce  cas,  il  est  bon  de  disposer  le  tube 
conducteur  en  zigzag,  de  façon  à éviter  les  mouvements  de  liquide  produits 
par  la  chaleur  et  qui  pourraient  désamorcer  l’appareil. 

Dans  les  bains-marie,  on  maintient  le  niveau  constant,  soit  en  les  faisant 
communiquer  avec  un  autre  récipient  de  grande  capacité,  soit  par  un  écoule- 
ment d’eau  continu  se  faisant  par  un  appareil  disposé  de  telle  sorte  qu’il  ne 
pénètre  dans  le  bain-marie  que  la  quantité  d’eau  strictement  nécessaire  pour 
maintenir  le  niveau  constant  et  que  le  reste  s’écoule  sans  pénétrer  dans  le 
vase  (fîg.  107). 

Dans  l’industrie,  on  maintient  le  niveau  constant  en  faisant  arriver  le 
liquide  par  des  robinets  munis  d’un  flotteur.  Le  flotteur,  en  se  soulevant, 
ferme  le  robinet  et  l’ouvre  en  s’abaissant. 

Enfin,  les  appareils  de  M.  Blarez  et  de  M.  Truchot  résolvent  très  élégam- 
ment le  problème.  Sur  le  plateau,  à formes  variées,  d’une  balance  équilibrée 
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repose  la  capsule  ou  le  vase  dans  lequel  on  veut  maintenir  le  niveau  et,  par 
suite,  le  poids  constant.  Le  fléau  de  l’appareil  appuie  sur  un  tube  de  caout- 
chouc qui  conduit  du  récipient  dans  la  capsule  le  liquide  à évaporer  : quand, 


Fig.  109.  — Appareil  de  M.  Blarez. 


par  évaporation,  la  capsule  a perdu  de  son  poids,  la  balance  bascule  et  laisse 
ainsi  libre  passage  au  liquide  dans  le  tube  en  caoutchouc  ; mais  ce  liquide 
arrivant  dans  la  capsule,  lui  rend  son  poids  primitif  et  la  balance  oscille  de 
son  côté  ; en  interrompant  l’arrivée  du  liquide,  il  s’établit  ainsi  un  équilibre 
et  l’appareil  fonctionne  avec  une  telle  régularité  que  le  liquide  arrive  goutte 
à goutte  et  non  par  jets  saccadés  (fig.  108  et  109). 


BAINS-MARIE 

On  chauffe  au  bain-marie  en  faisant  plonger  le  vase  contenant  le  liquide 


à chauffer  dans  l’eau  ou  dans  la  vapeur  d’eau.  Sous  le  nom  de  bain-marie 
on  désigne,  le  plus  souvent,  le  vase  contenant  l’eau  chauffante  ; notons  que, 
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dans  l’alambic,  c’est  le  vase  contenant  l’eau  chauffée  que  I on  désigne  sous 
ce  nom. 

Un  récipient  quelconque  peut  être  employé  à cet  usage  ; pour  pouvoir  dis- 


Fig.  111.  — Bain-marie  à niveau  constant. 

poser  au-dessus  de  lui  des  capsules  de  toutes  dimensions,  on  le  recouvre  de 
rondelles  de  diamètres  différents.  (Voy.  fig.  110  et  111.) 

Pour  simplifier  la  surveillance,  on  le  munit  d’un  appareil  à niveau  cons- 
tant ; celui  de  la  figure  107  est  simple,  facile  à construire  et  réussit  bien. 


BALANCES  ET  BASCULES 


La  description  et  les  conditions  de  sensibilité  et  de  précision  des  balances 
et  bascules  sont  données  dans  les  traités  de  physique  et  de  mécanique  ; elles 
sont  résumées  par  la  formule 


. pl 

ta"g  a = ^ 


p = excès  de  poids  dans  l’un  des  plateaux  ; 
l longueur  de  chaque  bras  du  fléau  ; 
tz  = poids  du  fléau  ; 

d — la  distance  du  centre  de  gravité  au  point  de  suspension, 
qui,  largement  développée  et  commentée,  peut  s’énoncer  ainsi  ; 

« L’artiste  doit  donner  une  grande  longueur  au  fléau,  réduire,  autant  que 
possible  le  poids  du  fléau,  sans  lui  enlever  sa  rigidité,  faire  les  bras  du  fléau 
égaux  en  longueur  et  en  poids,  établir  en  ligne  droite  les  points  de  suspen- 
sion du  fléau  et  des  plateaux,  et  enfin  placer  le  centre  de  gravité  au-dessous 
du  point  de  suspension  du  fléau,  mais  très  près  de  ce  point.  » (Jungfleisch, 
p.  3 et  4.) 
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. Fig-.  112.  — Balance  d’analyse. 

Quand  le  chimiste  achète  des  instruments  de  pesage,  il  doit  s’assurer  s’ils 


Fig.  113.  — Balance  à fléau  court. 


ont  la  sensibilité  pour  laquelle  ils  sont  vendus  ; il  doit  vérifier  si  les  deux 
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bras  du  fléau  sont  sensiblement  de  même  longueur,  en  mettant  un  poids 
d’un  côté  et  équilibrant  de  l’autre  par  une  tare  quelconque  ; en  changeant 
de  plateaux  la  tare  et  le  poids,  l’équilibre  doit  persister. 

Vu  la  perfection  apportée  à la  construction  des  balances  et  l’emploi  de 
l’aluminium  et  de  ses  alliages,  les  constructeurs  sont  arrivés  à donner  une 
sensibilité  suffisante  avec  des  fléaux  très  courts  ; ces  balances  pèsent  beau- 
coup plus  rapidement  que  les  autres. 

Dans  ces  derniers  temps,  on  est  encore  arrivé  à accélérer  la  rapidité  des 
pesées  en  diminuant  le  nombre  des  oscillations  de  la  balance  au  moyen 
d’amortisseurs.  La  déviation  du  fléau  de  sa  position  d’équilibre  est  lue  avec 
soin  au  moyen  d’un  microscope  ; elle  indique  l’excès  de  poids  d’un  des  côtés 
sur  l’autre  (Currie,  Collot). 

Poids.  — Nous  ne  dirons  rien  de  spécial  sur  les  poids  ; nous  trouvons  que 
la  forme  des  divisions  du  gramme  préconisée  par  Moiir  est  plus  commode 
que  celle  généralement  acceptée. 


BALLONS 


Les  ballons  sont  des  vases  sphériques  terminés  par  un  col;  nous  ne  nous 
occupons  que  de  ceux  qui  sont  en  verre.  Le  col  peut  être  long  (fig.  116)  ou 


court  (fig.  117);  l’ouverture  est  généralement  limitée  par  une  bague;  on  la 
remplace  quelquefois  par  un  bec  que  l’on  peut  du  reste  faire  soi-même  à la 
lampe  d’émailleur. 

Le  verre  du  ballon  doit  être  d’une  épaisseur  bien  régulière  ; le  fond  doit 
en  être  assez  mince. 

On  fait  les  ballons  en  verre  blanc  ou  en  verre  vert  ; ce  dernier  est  moins 
fusible. 
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Fig.  118. 
Ballon  tubulé. 


Fig.  119. 
Ballon  tubulé. 


Fig.  120. 
Ballon  tubulé. 


Fig.  121. 
Ballon  tubulé. 


Fig.  124.  — Matras  d’essayeur 


Fig.  124’.  — Cornue. 
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Sur  commande,  les  verriers  leur  adaptent  telle  tubulure  que  l’on  peut  dési- 
rer (fig.  118,119,120,121). 

Les  ballons  à fond  plat  (fig.  122,  123),  désignés  encore  sous  les  noms  de 
fiole  à fond  plat,  de  malras , doivent  présenter  les  mêmes  qualités. 

Les  inatras  d'essayeur  (fig.  124)  sont  des  ballons  à panse  allongée  et  cà 
long  col. 

Les  cornues  (fig.  124')  doivent  présenter  les  mêmes  qualités  que  les  ballons. 
Outre  celles  en  verre,  on  en  fait  en  grès. 

BOUCHONS 

On  les  fait  en  verre,  en  liège,  en  caoutchouc.  Les  bouchons  de  verre 
s’ajustent  par  usure  à l’émeri;  dans  bien  des  cas,  ils  sont  indispensables  ; 
quelquefois  le  contenu  des  vases  cristallise  entre  les  bouchons  et  le  goulot  et 


les  fait  adhérer  : cela  se  produit  surtout  avec  les  alcalis  caustiques  et  leurs 
carbonates  : pour  les  ouvrir,  on  a recours  à plusieurs  procédés  : on  peut 
mettre  à tremper  le  goulot  dans  un  dissolvant  ; après  dissolution,  quelques 
secousses  légères  données  latéralement  au  moyen  d’un  morceau  de  bois,  ont 
raison  de  l’adhérence;  en  général,  on  chauffe  le  goulot  du  flacon  ; il  se 
dilate  et  permet  ainsi  au  bouchon  d’être  facilement  extrait. 

Les  bouchons  de  liège  doivent  être  choisis  de  bonne  qualité  ; on  diminue 
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leur  diamètre  au  moyen  des  mâche-bouchons  ; si  ce  procédé  est  insuffisant, 
on  a recours  au  couteau  ou  à la  râpe. 

Pour  les  percer,  on  commence  le  trou  avec  une  petite  tige  de  fer 
chauffée  ( percerette ) et  on  le  termine  au  moyen  d’une  queue  de  rat.  On 
peut  encore  avoir  recours  à des  perce-bouchons  formés  par  des  cylindres 
à bords  tranchants  (fig.  125),  ou  à une  machine  spéciale  (fig.  126). 

On  augmente  la  résistance  des  bouchons  aux  réactifs,  en  les  tenant 
immergés  pendant  quelque  temps  dans  de  la  paraffine  fondue. 

L’industrie  livre  aujourd’hui  des  bouchons  de  caoutchouc,  de  diamètres 
très  variés,  pleins,  à 1,  2 ou  3 trous.  On  leur  enlève  le  soufre  en  excès 
qui  est  à leur  surface,  en  les  laissant  pendant  quelque  temps  dans  une  solu- 
tion diluée  et  tiède  de  potasse  caustique.  Ils  conviennent  parfaitement  pour 
boucher  les  liqueurs  alcalines,  les  hypochlorites,  les  sulfites,  etc. 


CAPSULES 

Ce  sont  des  vases  ayant  habituellement  la  forme  d’une  calotte  de  sphère, 
allant  au  feu,  et  dont  l’usage  le  plus  fréquent  consiste  à faire  des  évapora- 
tions. 

Aujourd’hui,  quand  l’évaporation  doit  être  poussée  jusqu’à  siccité,  on  les 
fait  assez  volontiers  à fond  plat.  La  raison  en  est  qu’avec  cette  forme,  la  sur- 
face d’évaporation  ne  diminue  pas  avec  la  quantité  de  liquide  à évaporer,  et 
le  résidu,  ayant  partout  la  même  épaisseur,  doit  arriver  simultanément  au 
même  degré  de  dessiccation,  tandis  qu’avec  la  forme  arrondie  les  bords 
sont  souvent  déjà  grillés  que  le  milieu  n’est  pas  encore  sec. 

Pour  chauffer  les  capsules,  on  interpose  généralement  entre  elles  et  la 
source  de  chaleur  une  toile  métallique;  quand  on  veut  préserver  leurs  parois,, 
on  les  place  sur  un  disque  de  tôle  percé  d’une  ouverture  de  dimension  conve- 
nable. 

Elles  sont  ou  ne  sont  pas  munies  d’un  bec  ; on  les  fait  en  : 

Porcelaine.  — Il  faut  les  choisir  sans  défaut  apparent,  d’épaisseur  régu- 
lière, assez  minces  du  fond; 

Verre.  — Mêmes  observations  que  pour  la  porcelaine;  elles  supportent 
moins  facilement  la  chaleur  ; aujourd’hui  on  en  fait  en  verre  trempé;  on  en 
connaît  les  avantages  et  les  inconvénients; 

Fer  émaillé.  — Elles  sont  moins  fragiles  que  celles  en  porcelaine,  mais 
plus  facilement  attaquables  et  moins  propres. 


Platine;  Argent ; etc. 
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CREUSETS 

Les  creusets  se  font  en  platine,  en  argent,  en  porcelaine,  en  terre  réfrac- 
taire ou  en  plombagine. 

Creusets  en  platine.  — On  leur  donne  des  couvercles  de  deux  formes  dif- 
férentes (fig.  127,  128,  129);  nous  préférons  celle  qui  constitue  une  petite 
capsule.  Les  creusets  de  platine  sont  très  usités;  il  faut  éviter  de  les  em- 


Fig.  127.  — Creuset  en  Fig.  128.  — Creuset  en  Fig.  129.  — Creuset  en 

platine  forme  haute.  platine  forme  basse.  argent  ou  en  platine, 

couvercle  à bouton. 

ployer  quand  la  réaction  des  matières  qu’ils  contiennent  doit  donner  nais- 
sance à des  alcalis,  des  sulfures  métalliques,  des  métaux  fusibles,  ou  à du 
fluor,  du  chlore,  du  brome,  de  l’iode. 

On  doit  s’assurer  que  les  creusets  sont  en  platine  pur,  en  y faisant  bouil- 
lir de  l’acide  chlorhydrique,  les  lavant  et  les  traitant  par  l’acide  azotique. 
Ces  différentes  opérations  ne  doivent  pas  leur  faire  perdre  de  leur  poids. 

Pour  nettoyer  les  vases  en  platine,  on  emploie  les  acides;  quand  ce  moyen 
ne  réussit  pas,  on  y fait  fondre  du  borax  ou  du  bisulfate  de  potasse. 

Creusets  en  argent.  — Quand  ces  creusets  doivent  être  de  grandes  dimen- 
sions, on  les  remplace  économiquement  par  des  vases  en  cuivre  argenté. 

Les  creusets  en  argent  ne  peuvent  supporter  une  température  aussi  élevée 
que  ceux  de  platine;  on  les  emploie  pour  fondre  la  potasse  caustique,  le 
nitrate  d’argent  et  quelques  autres  sels.  Ils  sont  attaqués  par  le  soufre,  le 

phosphore,  les  sulfates  ou  les  phosphates  mélangés 
à des  substances  organiques,  les  azotates  acides,  et 
enfin  par  certains  métaux  tels  que  le  bismuth,  l’an- 
timoine, le  plomb,  l’étain. 

Creusets  en  porcelaine  (fig.  130).  — Les  creu- 
sets de  porcelaine  sont  en  biscuit  ou  bien  émaillés. 
Fig.  130.  — Creuset  en  Ils  sont  relativement  peu  employés,  parce  qu’ils 
porcelaine.  sont  assez  coûteux,  et  se  cassent  facilement. 

Creusets  en  terre.  — On  les  fait  de  forme  ronde  ou  triangulaire  (fig.  131,132) 
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en  terre  réfractaire  ou  en  terre  de  Paris  : ceux  en  terre  réfractaire  sont  préférés. 

Pour  les  chauffer,  on  les  place  sur  un  petit  cylindre  de  terre  cuite 
nommé  fromage , afin  de  les  mieux  exposer  à l’action  de  la  chaleur. 


Fig.  131.  — Creuset  en  terre  de  Paris.  Fig.  132.  — Creusets  triangulaires  en  grès  de  Hesse. 

Les  creusets  brasqués  sont  des  creusets  en  terre  réfractaire  dont  l’intérieur 
est  recouvert  d’une  couche  de  charbon.  Pour  les  fabriquer,  on  remplit  le 
creuset  d’une  pâte  de  poudre  de  charbon  de  bois  que  l’on  tasse  fortement. 
C’est  là  ce  qui  constitue  la  brasqae.  Au  centre  de  cette  brasque,  on  pratique 
une  cavité  conique  dont  on  polit  avec  soin  les  surfaces  au  moyen  d’une 
baguette  de  verre.  On  remplace  souvent  les  creusets  brasqués  par  des  creu- 
sets en  plombagine  ou  en  charbon  de  cornue. 

CRISTALLISOIRS 

On  désigne  sous  ce  nom  des  vases  de  verre  (fig.  133,134,135),  de  forme 


Fig.  133.  — Cristallisoir. 

cylindrique  et  peu  profonds,  dans  lesquels  on  soumet  les  solutions  à l’éva- 


Fig.  134.  — Cristallisoirs  forme  basse.  Fig.  135.  — Cristallisoirs  en  verre  de  Bohême, 
poration  spontanée,  pour  les  faire  cristalliser.  On  se  procure  aisément  des 
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cristallisoirs  qui  peuvent  supporter  la  chaleur  en  coupant  le  fond  des  ballons 
à une  hauteur  convenable,  et  en  fondant  les  bords  à la  lampe. 

Les  cristallisoirs  sont  souvent  remplacés  par  des  capsules  en  porcelaine. 


DESSICCATEURS 

Sous  le  nom  de  dessiecateurs,  on  désigne  des  appareils  renfermant  de  l'air 


Fig.  136.  — Dessiccateur  de 

SCHEIBLER. 


Fig.  137.  — Dessiccateur 
à cloche. 


Fig.  138.  — Dessiccateur  de 

SCHROETTER. 


sec  et  dans  lesquels  on  dépose  les  divers  objets  sortant  de  l’étuve  et  qui  se 
refroidissent  là,  avant  d’être  pesés. 
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Il  en  existe  un  grand  nombre  de  modèles  (fig.  13G,  137,  138,  139,  140, 
141,  142). 


DIALYSEURS 

Les  dialyseurs  peuvent  être  construits  sous  des  formes  très  variées.  Le 
plus  simple  se  compose  d’un  cylindre  de  verre  dont  on  ferme  une  extrémité 
par  le  parchemin  dialysant  (fîg.  143).  Quand  on  veut  opérer  plus  en  grand, 


on  tend  le  parchemin  sur  une  monture  de  tamis,  que  l’on  fait  ensuite  flotter 
à la  surface  de  l’eau  servant  à la  dialyse. 

Lebaigue  a imaginé  un  appareil  très  simple  qui  permet  de  dialyser  vite  et 
avec  économie  d’eau.  Il  prend  une  série  d’entonnoirs  à la  douille  desquels  il 
soude  un  tube  qui  remonte  à la  hauteur  de  l’entonnoir.  (Si  l’on  remplit  d’eau 
cet  appareil,  on  constate  que  le  liquide  s’écoule  par  la  douille,  quoique  son 
ouverture  se  trouve  au  même  niveau  que  le  sommet  de  l’entonnoir  ; ce  phé- 
nomène se  produit  grâce  à la  capillarité.)  On  dispose  à la  suite  les  uns  des 
autres,  sur  un  même  plan,  une  série  de  ces  entonnoirs,  de  façon  à ce  que  la 
douille  du  premier  déverse  dans  le  deuxième,  la  douille  du  second  dans  le 


138 


TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

troisième,  et  ainsi  de  suite.  Dans  chaque  entonnoir  on  place  un  parchemin 
plissé  comme  un  filtre  dans  lequel  on  met  la  solution  à dialyser.  On  fait 
alors  arriver,  par  un  écoulement  continu,  l’eau  distillée  dans  le  premier 
entonnoir  et,  par  suite,  dans  tous  les  autres.  Il  est  facile  de  voir  que,  dans 
cet  appareil  l’eau  distillée  est  bien  utilisée  et  que  la  surface  dialysante  est 
énorme. 

ENTONNOIRS 


Les  entonnoirs  employés  en  chimie  sont  le  plus  souvent  en  verre. 

Leur  douille  doit  être  toujours  assez  mince  pour  pénétrer  facilement  dans 


les  bouteilles  de  dimensions  ordinaires.  Il  serait  bon  de  les  aplatir  d’un 
côté  ou  de  leur  donner  une  section  elliptique,  afin  de  livrer  une  issue  à l’air. 


Leur  forme  est  différente  suivant  qu’on  doit  employer  des  filtres  plissés  ou 
non  plissés-. 

Pour  les  filtres  plissés,  on  préfère  les  entonnoirs  ayant  un  angle  d’ouver- 
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ture  assez  aigu  (fig.  144).  Dans  ces  conditions,  pour  une  même  quantité  de 
liquide,  la  hauteur  de  la  colonne  est  plus  grande,  et,  par  conséquent,  la 
pression  et  le  débit  sont  aussi  plus  considérables.  Le  raccordement  de  la 
douille  avec  le  ventre  doit  se  faire  d’une  façon  insensible  ; les  filtres  sont 
ainsi  moins  exposés  à crever. 

Pour  les  filtres  sans  plis,  il  vaut  mieux  un  angle  moins  aigu  et  un  raccor- 
dement bien  net.  L’application  du  filtre  contre  les  parois  de  l’entonnoir  et 
le  lavage  des  précipités  s’effectuent  mieux  (fig.  145). 


Fig.  150. 

Entonnoir  à tige. 


Fig.  151. 

Poire  à décantation. 


Fig.  152. 

Entonnoir  à cannelures. 


Joulie  a construit  de  petits  entonnoirs,  ayant  une  longue  douille  à tube 
capillaire,  qui  débitent  rapidement  (fig.  146). 

On  a fait  des  entonnoirs  spéciaux  pour  filtration  sur  le  verre  filé  (fig.  147). 

Les  entonnoirs  à robinet,  fermés  ou  non  à la  partie  supérieure,  sont  d’un 
usage  commode  pour  séparer  les  liquides  non  miscibles  (fig.  148,  149). 

Dans  certains  cas,  le  modèle  (fig.  150)  peut  les  remplacer. 

Nous  nous  trouvons  bien  de  l’emploi  des  poires  à décantation  (fig.  151). 

Pour  les  filtres  non  plissés,  on  a proposé  d’employer  des  entonnoirs  munis 
de  cannelures  transversales  ; le  filtre  ne  touche  le  verre  que  par  un  nombre 
de  points  assez  restreint;  le  liquide  s’écoule  avec  rapidité,  et  la  filtration  est 
ainsi  accélérée  (fig.  152). 

La  douille  de  l’entonnoir  taillée  en  biseau  facilite  l’écoulement  du  liquide. 

Quand  les  bords  sont  rodés,  on  peut  recouvrir  l’entonnoir  avec  une  plaque 
de  verre  et  empêcher  ainsi  l'évaporation. 


ÉPROUVETTES 

A propos  des  gaz,  nous  avons  déjà  parlé  des  éprouvettes  à gaz  etdes  éprou- 
vettes à dessécher  les  gaz. 


140  TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

Les  figures  153  à 157  indiquent  la  forme  des  éprouvettes  à pied  ; elles  sont 


Fig.  154.  — Eprouvette  à pied  et  à bec. 


Fig.  155. 

Eprouvette  tubulée. 


Fig.  156. 

Eprouvette  à cuvette. 


Fig.  157. 

Eprouvette  bouchée. 


à bec  ou  non  ; leurs  proportions  relatives  en  hauteur  et  en  largeur  sont 
variables. 

ÉTUVES 

Une  étuve  est  un  appareil  à espace  limité  dont  on  peut  maintenir  la  tem- 
pérature constante  et  dans  laquelle  on  peut,  à volonté,  produire  un  courant 
d’air. 

On  les  chauffe,  ou  bien  directement  par  le  gaz,  ou  toute  autre  source  de 
chaleur,  ou  indirectement  par  un  bain  d’huile,  d’eau,  de  glycérine,  etc.  ; il 
est  bon  de  les  munir  de  régulateurs  qui  permettent  d’obtenir  une  plus  grande 
régularité  de  température. 
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Quand  une  étuve  présente  des  dimensions  un  peu  considérables,  surtout 
en  hauteur,  il  est  facile  de  constater  que  la  température  n’est  pas  la  même 


Fig.  158.  — Etuve  à plateaux  tournants  de  M.  Gros.  Fig.  159.  — Etuve  de  Coulié. 

dans  les  différentes  parties  de  l’étuve.  Pour  obtenir  cette  égalité,  il  faut  donner 
peu  de  hauteur  à l’étuve,  préférer  les  étuves  chauffées  par  l’intermédiaire 


Fig.  1(30.  — Etuve  de  Gay-Lussac. 


d’un  liquide  à celles  dont  les  parois  sont  chauffées  directement.  Enfin, 
M.  Gros  a proposé  un  système  un  peu  compliqué  mais  très  efficace  (fig.  158)  : 
il  emploie  un  plan  tournant  autour  d’un  axe  vertical  et  mû  au  moyen  d’une 
petite  hélice  actionnée  par  l’air  chaud  qui  s’échappe  de  l’étuve.  Les  objets  à 
sécher  sont  déposés  sur  ce  plan  mobile. 
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Parmi  les  étuves  qui  se  trouvent  dans  le  commerce,  citons  les  suivantes  : 
Etuve  de  Coulié  (fig.  159)  ; 

— de  Gay-Lussac  à eau  ou  à huile  (fîg.  160  et  161)  ; 

— de  Wiesnegg  (fig.  158)  ; 

— de  d’ARSONVAL  (fig.  162)  ; 

- — de  Moitessier  (fig.  163)  ; 

L’étuve  de  d’ARSONVAL  est  munie  d’un  régulateur  direct  ainsi  construit  : 
quand  le  thermomètre  est  arrivé  au  degré  voulu,  on  adapte  le  tube  : la  source 


Fig.  161.  — Etuve  de  Gay-Lussac  formant  bain-marie. 


de  chaleur  continuant,  le  liquide  se  dilate  et  s’élève  dans  le  tube  ; sous  l’in- 
fluence de  cette  augmentation  de  pression,  une  plaque  de  baromètre  ané- 
roïde, située  en  face  de  l’arrivée  du  gaz,  bombe  et  vient  ainsi  obstruer  par- 
tiellement l’arrivée  du  gaz,  de  manière  à maintenir  la  température  constante. 

FLACONS 

Le  flacon  à petite  ouverture  est  souvent  désigné  sous  le  nom  de  goulot 
(fig.  164). 

Le  col  droit  (fig.  165)  présente  une  ouverture  plus  large. 

Le  bocal  (fig.  166)  a un  orifice  presque  aussi  grand  que  celui  du  vase 

même. 

La  conserve  (fig-  167)  a la  forme  d’un  cylindre  ouvert  par  une  de  ses  bases  ; 
on  la  ferme  par  un  couvercle  en  verre  reposant  sur  une  cordeline.  Si  la  hau- 
teur est  faible  par  rapport  au  diamètre,  la  conserve  prend  le  nom  de  seau. 
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Fig.  163.  — Etuve  de  Moitessier 
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Les  flacons  de  Wolf  sont  des  goulots  auxquels  on  a adapté  des  tubulures 
(fig.  168,  169,  170). 


Fig.  168.  — Flacon  de 
Wolf  à 2 tubulures. 


Fig.  169.  — Flacon  de 
Wolf  à 3 tubulures. 


à tubulure  inférieure. 


Les  ouvertures  des  flacons  peuvent  être  bouchées  au  liège,  au  caoutchouc 
ou  à l’émeri. 
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FOURNEAUX 

Les  fourneaux  sont  de  construction  toute  différente  suivant  que  le  combus- 
tible est  solide,  liquide  ou  gazeux. 

Combustibles  solides. 

Ces  fourneaux  étaient  très  employés  autrefois  ; ils  étaient  bâtis,  ou  en 
fonte,  ou  en  terre  réfractaire.  La  fragilité  de  ces  derniers  est  combattue  par 


Fig.  171.  — Fourneau  à bassine.  Fig.  172.  — Fourneau  à queue. 


des  armatures  en  tôle.  Ils  sont  de  formes  et  de  dimensions  variées,  suivant 
leurs  usages  ; on  distingue  le  fourneau  à bassine  (fîg.  171),  le  fourneau  à 
queue  (fig.  17:2),  le  fourneau  à réverbère  (fig.  173),  le  fourneau  à moufle 
ou  de  coupelle  (fig.  174),  le  fourneau  à tubes  (fig.  175,',  le  fourneau  à vent 
(fig.  176),  la  grille  à analyses  (fig.  177). 


Fig.  173.  — Fourneau  à réverbère.  Fig.  174.  — Fourneau  à moufle. 


Combustibles  liquides. 

Les  combustibles  liquides  sont  : le  pétrole,  l’alcool,  l’essence  de  térében- 
thine. 


CHIMIE  MÉDICALE. 


10 


140 


TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

Le  pétrole  ordinaire  est  brûlé  dans  des  fourneaux  à 2 ou  3 mèches  très 
répandus  aujourd’hui  dans  le  commerce. 


Fig.  177.  — Grille  à analyse. 


Paquelin  a construit  des  appareils  utilisant  l’essence  minérale  et  donnant 
des  températures  élevées. 
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Les  huiles  lourdes  de  pétrole  peuvent  être  brûlées  dans  les  grilles  de 
Sainte-Claire  Deville  et  utilisées  pour  le  chauffage  de  toutes  sortes  de  four- 
neaux (fîg.  178). 

L’alcool  est  utilisé  dans  des  lampes  avec  mèche  (fig.  179)  ou  sans  mèche, 
ou  encore  dans  la  lampe  de  Berzelius,  qui  sert  aussi  à brûler  l’essence  de 
térébenthine. 


Combustibles  gazeux. 


Le  gaz  est  brûlé  de  deux  manières  bien  différentes  : 1°  à flamme  éclai- 
rante, c’est-à-dire  sans  mélange  préalable  d’air  ; 2°  à flamme  bleue,  avec 
mélange  préalable  d’air. 


Pour  utiliser  le  gaz  sans  mélange  préalable  d’air,  on  perce  de  petits  trous 
dans  le  tuyau  d’amenée  du  gaz,  disposé  sous  forme  convenable  ; on  peut 
encore  se  servir  de  becs  papillons. 


Fig.  182,  183,  184.  — Couronnements  divers.  Fig.  185.  — Brûleur  de  Fletciieh. 

Ces  brûleurs  ont  l’avantage  de  donner  une  flamme  volumineuse  par  rapport 
à la  quantité  de  gaz  brûlé,  de  présenter  une  température  moyenne  relative- 
ment peu  élevée  et  de  pouvoir  donner  des  flammes  très  basses;  ils  ont  l’in- 
convénient de  déposer  du  noir  de  fumée  quand  la  flamme  vient  au  contact 
d’un  corps  froid. 
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Quand  on  fait  arriver  un  jet  de  gaz  à la  partie  inférieure  d’un  tube  vertical 


Fig.  186.  — Groupe  de  becs  de  Bunsen. 

de  8 à 10  millimètres  de  diamètre  et  de  12  à 14  centimètres  de  hauteur, 
sous  une  pression  de  20  à 30  millimètres  d’eau,  le  gaz  entraîne  l’air,  se 


Fig.  187.  — Grille  à gaz. 


mélange  avec  lui  et  brûle  à la  partie  supérieure  du  tube  avec  une  flamme 
incolore  ; si  la  pression  du  gaz  diminue,  l'écoulement  du  mélange  ne  se  fait 


Fig.  188.  — Becs  de  Berzélius. 


Fig.  189.  — Fourneau  à cou- 
ronnes concentriques. 


plus  avec  assez  de  vitesse  et  le  gaz  s’enflamme  à son  orifice  de  sortie.  Ce 
sont  là  les  principes  du  brûleur  de  Bunsen.  Ce  brûleur  est  représenté  figure  180. 
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On  le  munit  habituellement  d’une  virole  servant  à limiter  la  quantité  d’air 
quand  on  diminue  l’arrivée  du  gaz.  Cet  appareil  a été  modifié  diversement  ; 


Fig.  192.  — Four  de  Leclerc  et  Fourquignon. 

On  change  la  forme  de  la  flamme  au  moyen  de  couronnements  (fig.  18ï2, 
183, 184). 

Dans  le  brûleur  Fletcher  (183),  le  couronnement  est  fait  au  moyen  d'une 
toile  métallique  ; la  flamme  ne  peut  pas  tomber. 


Fig.  190.  — Chalumeau.  Fig.  191.  — Chalumeau  de  Drummond. 


le  bec  de  Berthelot  (fig.  181)  est  de  forme  basse  et  les  liquides  qui  peuvent 
tomber  dans  ce  bec  ne  risquent  pas  d’obstruer  l’arrivée  du  gaz. 
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Un  peut  grouper  des  becs  de  Bunsen,  de  manière  à constituer  des  appareils 
variés  : fourneaux  (fig.  18G),  grilles  à analyses  (fîg.  187),  etc. 

Les  fourneaux  de  laboratoires  sont  essentiellement  constitués  par  des  becs 
de  Bunsen  disposés  en  couronne  ; les  modèles  en  sont  variés  (fig.  188-189); 
ils  doivent  brûler  sans  produire  l’odeur  de  l’acétylène  ; nous  sommes  satis- 
faits du  modèle  (fig.  189). 

Quand  le  gaz  est  mélangé  d’air  injecté  sous  pression,  la  température  obtenue 
est  encore  plus  élevée  ; cette  propriété  est  utilisée  dans  la  construction  d’un 
assez  grand  nombre  d’appareils  : chalumeau  (fig.  190),  chalumeau  de  Schlûe- 
sing,  lampe  de  Drummond  (fig.  191),  four  Fourquignon  et  Leclerc  (fig.  192,  etc.). 


LIMES  ET  RAPES 

Les  limes  sont  des  instruments  d’acier  dont  les  dents  sont  produites  par 


l’intersection  de  coups  de  burin  donnés  dans  différents  sens.  Elles  servent 
spécialement  à travailler  les  métaux  durs  et  cassants.  Les  râpes  sont  des 
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outils  analogues  aux  limes,  mais  chacune  de  leurs  dents  est  isolée  et  produite 
par  le  soulèvement  du  métal. 

Les  limes  peuvent  être  de  formes  très  diverses,  rondes,  demi-rondes,  plates, 
triangulaires,  etc.  (fig.  193,  194,  195,  196,  197).  Les  limes  rondes  portent,  le 
plus  souvent,  le  nom  de  queues  de  rat , et  sont  surtout  employées  à percer  les 
bouchons.  Pour  obtenir  la  limaille  de  fer,  le  Codex  recommande  la  lime  à 
main  ou  bâtarde. 

Nous  utilisons  les  râpes  pour  dégrossir  les  bouchons. 

LINGOTIÈRES 

Sous  ce  nom  on  désigne  des  moules  dans  lesquels  on  coule  différents 
métaux  ou  sels  (fig.  198, 199,  200).  La  plus  employée  est  la  lingotière  à nitrate 
d’argent  ; elle  se  compose  essentiellement  de  deux  plaques  dans  lesquelles 


Fig.  198.  — Lingotière  pour  cylindres. 


on  a creusé  des  demi-cylindres  se  correspondant.  Le  nombre  des  tubes  ainsi 
formés  est  de  4,  6,  12  ou  24  ; la  partie  supérieure  des  deux  plaques  forme 

ww 
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Fig.  199.  — Lingotière  pour  lames. 


un  entonnoir  allongé  commandant  tous  les  tubes.  Ces  deux  plaques  sont 
maintenues  en  contact  au  moyen  d’un  étrier  et  d’une  vis  de  pression. 

Les  lingotières  sont  construites  en  cuivre  ou  en  fer. 
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MORTIERS 

t 

Un  mortier  est  un  vase  dont  le  fond  est  hémisphérique,  évasé  le  plus  sou- 
vent a sa  partie  supérieure,  et,  somme  toute,  disposé  de  telle  façon  que  les 


forme  haute.  forme  basse. 


substances  qui  y sont  contenues  aient  tendance  à toujours  revenir  à la  partie 
inférieure,  pour  y être  soumises  à l’action  du  pilon. 


V 
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Fig.  203.  — Mortier  en  porcelaine 
forme  haute. 


forme  basse. 


Le  pilon  est  une  masse  plus  ou  moins  pesante  et  allongée,  que  l’on  fait 
mouvoir  dans  le  mortier. 
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On  utilise  en  chimie  les  mortiers  en  verre  et  en  porcelaine,  à forme  haute 
et  à forme  basse  (fig.  201,  202,  203,  204)  et  les  mortiers  en  fer  (fig.  205). 

Les  mortiers  d’agate  (fig.  200)  sont  surtout  utilisés  par  les  minéralogistes. 


PINCES 


Ce  sont  des  instruments  destinés  à saisir  ou  à compr 


imer  des  objets  et  à 


Fig.  210. 
Pince  à olive. 


Fig.  211. 
Pince  à bouts 
recourbés. 


Fig.  212. 
Pinceàbouls 
recourbés 
et  à olive. 


remplacer  les  doigts  empêchés  par  diverses  causes  : chaleur,  saleté,  grosseur, 
continuité  du  travail,  etc.  Citons  : 


Fig.  215.  — Autre  pince 
à vis. 


Fig.  216.  — Brucelles.  Fig.  217.—  Brucelles  à pointes  de  platine. 


Pince  à ballons  (fig.  207,  208)  pour  tenir  les  malras,  ballons,  tubes  à essai 
et  ce  que  l’on  chauffe  ; 
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Pince  à charbon  (fig.  209)  ; 

Pince  à olive  (fig.  210)  pour  creusets  ; 

Pince  à bouts  recourbés  (fig.  211)  ; 

Pince  à olive  et  à bouts  recourbés  (fig.  212)  ; 

Pince  de  Mohr  (fig.  213)  pour  comprimer  les  tubes  de  caoutchouc  ; 

Pinces  à vis  (fig.  214  et  215)  ; 

Brucelles  (fig  21  G)  pour  saisir  les  petits  objets; 

à pointe  de  platine  (fig.  217)  pour  essais  au  chalumeau,  etc. 

PIPETTES 

Une  pipette  est  un  tube  de  verre  effilé  b une  de  ses  extrémités  et  destiné 
à transvaser  les  liquides  (fig.  218).  Quand  sa  capacité  doit  être  un 
peu  considérable,  on  soude  à sa  partie  moyenne  un  réservoir  cylindrique 
ou  sphérique.  Pour  s’en  servir,  on  plonge  l’extrémité  effilée  dans  le  liquide; 
on  aspire  avec  la  bouche;  on  maintient  le  liquide  en  fermant  l’ouverture 


I 


Fig.  218.  — Pipette.  Fig.  219.  Fig.  220.  Fig.  221. 

Orifice  supérieur  des  pipettes. 

au  moyen  du  doigt  légèrement  humecté,  et,  pour  obtenir  l’écoulement,  on 
n’a  qu’à  soulever  le  doigt. 

Certaines  pipettes  sont  munies  de  poires  en  caoutchouc:  on  évite  ainsi 
d’aspirer  avec  la  bouche. 

Les  pipettes  destinées  à introduire  des  liquides  dans  les  éprouvettes  à gaz 
ont  leur  extrémité  inférieure  recourbée  (fig.  45). 

Souvent  les  pipettes  sont  graduées  et  elles  peuvent  indiquer  un  seul  ou 
plusieurs  volumes  ; dans  le  second  cas,  elles  sont  d’une  seule  pièce  et  n’ont 
pas  de  réservoir. 
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Les  pipettes  sont  généralement  graduées  pour  être  vidées  par  écoulement 
libre,  en  touchant  avec  la  pointe  la  paroi  du  vase  dans  lequel  s’écoule  le 
liquide.  En  soufflant  dans  la  pipette,  on  fait  écouler  2 centigrammes  de 


Fig.  222.  — Pipette  Fig.  223. — Pipette 
de  5 C.C.  grandeur  de  10  C.C.  gran- 

naturelle.  deur  naturelle. 


Fig.  224.  — Pipette  Fig.  225.  — Pipette 
de  25  C.C.  divisée  par  1/10 

de  C.C.  grandeur 
naturelle. 


liquide  en  plus  ; en  n’appuyant  pas  contre  la  paroi  du  vase,  il  manque  de  8 
à 9 centigrammes. 

La  partie  supérieure  de  la  pipette  peut  avoir  le  même  diamètre  que  le 
tube  ou  un  diamètre  moindre  ou  un  plus  grand.  Quand  l’extrémité  est  évasée 
il  faut  exercer  une  forte  pression  avec  le  doigt  pour  être  maître  de 
l’écoulement  ; si  l’ouverture  est  rétrécie,  le  nettoyage  est  difficile  ; nous 
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préférons  une  ouverture  de  même  diamètre  que  le  tube  (fig.  219,  220,  221). 

Les  pipettes  doivent  être  assez  étroites  pour  pénétrer  dans  le  col  des  fla- 
cons, c’est-à-dire  avoir  au  maximum  15  millimètres  de  diamètre  (fig.  222, 
223).  Quand  la  capacité  du  réservoir  est  trop  considérable  pour  pouvoir  lui 
donner  cette  dimension,  il  faut  le  terminer  par  un  tube  ayant  de  17  à 18  cen- 
timètres de  longueur  (fig.  224).  II  serait  bon  que  l’effîlure  de  la  pipette  eût 
un  diamètre  extérieur  de  3 millimètres,  afin  de  donner  la  goutte  normale. 

Les  pipettes  à une  seule  graduation  ont,  en  général,  les  volumes  suivants  : 
1,  2,  5,  10,  20,  25,  40,  50,  100  centimètres  cubes.  Elles  n’ont  qu’un  seul 
trait  de  jauge  placé  sur  le  tube,  situé  au-dessus  du  réservoir. 

Les  pipettes  à volume  variable  (fig.  225)  • sont  cylindriques;  on  en  fait 
depuis  1 jusqu’à  20  centimètres  cubes,  divisés  en  demi,  cinquième  ou  dixième 
de  C.C. 


PISSETTES 

Les  pissettes  sont  des  appareils  destinés  à produire  un  jet  mince  de  liquide. 
On  prend  un  ballon,  un  matras  ou  une  carafe  ; on  ferme  l’ouverture  par  un 
bouchon  percé  de  deux  trous  ; dans  l’un  passe  un  tube  courbé  à angle  obtus 


et  qui  ne  pénètre  pas  dans  le  liquide;  dans  l’autre,  on  met  un  tube  plon- 
geant jusqu’au  fond  du  récipient  et  recourbé  extérieurement  sous  des  angles 
divers,  suivant  les  usages  auxquels  on  destine  l’appareil  ; on  termine  ce  tube 
par  une  pointe  effilée  : quelquefois,  la  pointe  effilée  est  réunie  au  tube  par 
un  anneau  de  caoutchouc,  ce  qui  lui  donne  de  la  mobilité. 

Si  on  emploie  un  liquide  chaud,  le  col  du  récipient  doit  être  entouré  par 
un  corps  isolant  (fig.  226). 
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Pour  se  servir  de  cet  appareil,  il  suffit  de  souffler  par  le  tube  court;  le 
liquide  sort  par  la  pointe  effilée  en  un  jet  mince  et  continu. 

RÉFRIGÉRANTS 

Les  réfrigérants  sont  des  appareils  destinés  à condenser  les  vapeurs  ; on 


les  construit  de  bien  des  formes  différentes  ; les  dessins  ci-dessus  en  donnent 
une  intelligence  suffisante  (fig.  227,  228,  229). 
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RÉGULATEURS 


On  donne  le  nom  de  régulateur  à toute  pièce,  tout  appareil  servant  à régu- 
lariser un  mouvement  quelconque.  Nous  n’avons  pas  l’intention  d’étudier  ici 
tous  les  régulateurs,  la  tâche  serait  trop  longue  ; nous  nous  occuperons  seu- 
lement des  régulateurs  pour  lluides,  et  nous  les  diviserons  en  deux  catégo- 
ries : 

1°  Régulateurs  de  pression  ; 

2°  — de  température. 


1°  RÉGULATEURS  DE  PRESSION 


( A EN  EXCÈS  ; 

( B EN  DÉFAUT. 


A.  Presque  tous  les  régulateurs  dont  nous  allons  parler  sont  destinés  à 
l’écoulement  du  gaz  d’éclairage  ; il  est  facile,  de  voir  à quels  autres  usages 
ils  pourraient  servir  et  quelles  modifications  il  faudrait  leur  faire  subir  pour 
les  employer  à l’écoulement  des  liquides. 


a.  Régulateur  Cavaülé-Col.  — Il  se  compose  essentiellement  d’un  soufflet 
dont  le  mouvement  ascendant  fait  lever  une  petite  soupape  qui  obture 


plus  ou  moins  l’arrivée  du  gaz  ; on  règle  la  quantité  de  gaz  que  l’on  désire 
obtenir  en  plaçant,  à un  point  convenable,  une  masse  de  plomb  mobile  sur 
une  règle  ; cette  opération  faite,  quand  la  pression  du  gaz  augmente,  elle 
fait  lever  le  soufflet,  et,  par  suite,  ferme  partiellement  l’arrivée  du  gaz. 
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b.  Régulateur  Moitessier.  — Dans  ce  régulateur,  le  soufflet  est  remplacé 
par  une  cloche  dont  le  mouvement  fait  monter  ou  descendre  une  soupape 
conique  destinée  à obturer  le  tube  d’arrivée  du  gaz. 

c.  Régulateurs  Giroud.  — Ils  sont  fondés  sur  le  même  principe  que  les 
précédents  et  se  construisent  dans  toutes  les  grandeurs  : ce  constructeur 
fabrique  aussi  de  tout  petits  régulateurs  réglés  à l’avance  pour  un  débit  fixe 
de  100  à 250  litres  et  destinés  à être  placés  sous  les  becs  de  gaz. 

Tous  les  régulateurs  dont  nous  venons  de  parler  conviennent  spécialement 
pour  l’éclairage  au  gaz  ; ils  diminuent  la  pression  et  permettent  d’utiliser  le 
pouvoir  éclairant  du  gaz  dans  de  bonnes  conditions  ; en  outre,  ils  rendent 
plus  efficace  l’action  des  régulateurs  de  température. 

R.  Quand  on  désire  maintenir  un  vide  partiel  dans  un  appareil,  on  laisse 
agir  l’appareil  à vide  d’une  façon  continue,  et  on  laisse  pénétrer  l’air  après 
lui  avoir  fait  traverser  une  colonne  de  mercure  ou  d’eau  plus  ou  moins  haute  : 
l’appareil  consiste  simplement  en  un  tube,  fermé  par  un  bout,  de  80  centi- 
mètres de  hauteur  environ  : ce  tube,  suivant  le  cas,  est  rempli  d’eau  ou  de 
mercure  ; il  est  fermé  par  un  bouchon  muni  de  deux  tubes  ; l’un  communique 
avec  l’appareil  dans  lequel  on  fait  le  vide  et  avec  la  partie  supérieure  du 
tube  à mercure  ; l’autre,  communiquant  avec  l'atmosphère,  plonge  plus  ou 
moins  profondément  dans  le  mercure. 

2°  RÉGULATEURS  DE  TEMPÉRATURE 

Les  régulateurs  de  température  sont  destinés  à maintenir  constante  la 
température  du  milieu  dans  lequel  ils  sont  plongés.  Comme  pour  plusieurs 
raisons,  la  quantité  de  chaleur  nécessaire  pour  maintenir  la  température 
constante  peut  varier,  l’appareil  doit  donner  passage  à des  quantités  de  gaz 
également  très  variables  et  il  se  pourrait  qu’à  un  moment  donné  il  n’en 
laissât  point  passer  suffisamment  pour  maintenir  le  brûleur  allumé  ; on 
remédie  à cet  inconvénient  au  moyen  de  pièces  de  sûreté  qui  laissent  arriver 
au  brûleur  une  petite  quantké  de  gaz  qui  n’est  pas  soumise  à l’action  du 
régulateur. 

Régulateur  Sciilœsing  (fig.  231). — Le  tube  vertical  estplein  de  mercure  jus- 
qu’au robinet  ; il  plonge  en  partie  dans  l’étuve  à chauffer.  Quand  on  a atteint 
la  température  voulue,  on  ferme  le  robinet;  la  dilatation  du  mercure  repousse 
la  membrane,  qui  elle-même  fait  avancer  la  palette  et  obture  ainsi  plus  ou 
moins  l’ouverture  du  tube  par  lequel  arrive  le  gaz. 

Comme  sûreté,  on  perce  un  petit  trou  dans  la  palette  : cette  ouverture 
permet,  dans  tous  les  cas,  le  passage  d’une  petite  quantité  de  gaz. 

Le  régulateur  Ciiancel  (fig.  232)  en  est  une  modification. 
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Régulateur  Raulin  (fig.  233).  — Il  est  basé  sur  la  dilatation  du  mercure  ; 
ce  corps  vient  obturer  l’ouverture  oblique  du  tube  par  lequel  s’écoule  le  gaz 


Fig.  231.  — Régulateur 
de  Schloesing. 


Fig.  232.  — Régulateur  Fig.  233.  — Régulateur 
de  Chancel.  de  Raulin. 


comme  dans  le  précédent  : il  est  tout  en  fer  et,  de  plus,  porte  une  tige 
graduée  que  l’on  peut  enfoncer  dans  le  mercure  et  qui  rend  beaucoup  plus 
rapide  la  régularisation  de  la  température. 

Régulateurs  de  D’Arsonval.  — M.  D’Arsonval  fait  deux  catégories  de  ses 
régulateurs  : 1°  régulateurs  à action  directe  ; à l’article  Etuve,  nous  avons, 
vu  le  type  de  ces  régulateurs  ; 2°  régulateurs  à action  indirecte.  Les  appareils 
de  ce  genre,  imaginés  par  M.  D’Arsonval,  sont  nombreux.  Citons  : 

1°  Thermo-régulateur  manométrique  ; 

2°  Régulateur  pour  émission  de  gaz  sous  un  générateur  ; 

3°  Thermo-régulateur  à air  ; 

4°  Régulateur  universel  (fig.  234). 

Ces  deux  derniers  méritent  une  description  spéciale. 

Le  réservoir  se  place  dans  l’enceinte  dont  il  faut  régulariser  la  température, 
il  ne  contient  que  de  l’air,  qui,  par  un  tube,  communique  avec  un  réservoir 
limité  par  une  paroi  de  caoutchouc.  Sur  cette  paroi,  repose,  un  disque  métal- 


OUTILLAGE  ET  MATERIEL 


161 


lique  surmonté  d’une  tige  terminée  par  un  disque  plus  grand.  C’est  le 
mouvement  de  cette  tige  qui  règle  l’arrivée  du  gaz  ; en  chargeant  le  disque 
supérieur  avec  des  poids,  il  faudra  une  chaleur  plus  grande  pour  obtenir  une 
pression  susceptible  de  soulever  la  tige  et  de  diminuer  ainsi  l’arrivée  du 
combustible. 


Fig.  ‘235.  — Régulateur 
de  Miquel. 


Fig.  234.  — Régulateur  universel  de  cI’Arsonval. 


Le  régulateur  universel  est  construit  sur  le  même  principe  que  le  précédent. 

La  tige  supporte  une  barre  horizontale  au-dessus  et  au-dessous  de  laquelle 
se  trouvent  des  barres  parallèles  fixes.  Entre  la  barre  mobile  et  chaque  barre 
fixe,  on  place  un  tube  en  caoutchouc  conduisant  le  fluide  dont  il  faut  régler 
le  débit.  En  plaçant  le  tube  de  caoutchouc  entre  la  barre  mobile  et  la  barre 
fixe  inférieure,  le  débit  augmente  quand  la  température  s’élève  ; c’est  l’inverse 
quand  le  tube  est  placé  entre  la  barre  mobile  et  la  barre  fixe  supérieure. 

Régulateurs  Miquel  (fig.  235).  — Ils  sont  basés  sur  l’inégale  dilatation  de 
la  porcelaine  et  du  zinc  ; ils  sont  simples  et  solides. 

s I P II  o n s 

Le  siphon  est  un  tube  recourbé  à branches  inégales  dont  on  se  sert  pour 
transvaser  les  liquides.  La  théorie  de  cet  appareil  se  trouve  dans  tous  les 
ouvrages  de  physique. 

Le  siphon  le  plus  simple  est  un  tube  recourbé  sur  lui-même,  de  manière 
à avoir  à peu  près  la  forme  d’un  V,  dont  une  des  branches  est  plus  longue 
que  l’autre  (fig.  236).  On  plonge  la  branche  la  plus  courte  dans  le  liquide 
à transvaser,  et  l’on  aspire  par  l’extrémité  de  la  grande  branche  ; le  liquide 
s’élève  dans  le  siphon,  le  remplit,  et  continue  de  s’écouler  jusqu’à  ce  que  son 
niveau  atteigne  l’extrémité  inférieure  de  la  petite  branche. 

CHIMIE  MÉDICALE. 
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Quand  la  nature  du  liquide  est  telle  que  l’on  puisse  craindre  d’en  introduire 
dans  la  bouche  en  aspirant,  on  emploie  un  siphon  dont  la  grande  branche 
communique  avec  un  second  tube  étroit  qui  remonte  parallèlement  jusque  . 
vers  la  courbure  (fîg.  237).  Pour  amorcer  ce  siphon,  on  ferme  avec  le  doigt 
l’orifice  de  la  longue  branche,  au  moment  où  l’on  aspire  par  le  tube  latéral, 
et  on  le  débouche  pour  livrer  passage  au  liquide,  aussitôt  que  celui-ci  est 
descendu  jusqu’auprès  de  cet  orifice. 

Quand  le  liquide  émet  des  vapeurs  dangereuses,  il  vaut  mieux  remplir  le 
siphon  d'un  liquide  que  l’on  puisse,  sans  inconvénient,  mélanger  à celui  que 


Fig.  236.  — Siphon. 


Fig.  237.  — Siphon  Fig.  238.  — Siphon  Fig.  239.  — Siphon 
à branche.  à robinet.  à boule. 


l’on  veut  siphonner.  On  bouche  avec  les  doigts  les  deux  bouts  du  siphon,  on 
plonge  l’extrémité  la  plus  courte  dans  le  liquide  et  on  débouche  ; l’écoule- 
ment s’établit  aussitôt.  On  a quelquefois  recours  à l’aspiration  produite  par 
des  sphères  creuses  de  caoutchouc  à parois  épaisses  (fig.  239). 

Quand  les  liqueurs  sont  renfermées  dans  des  vases  à étroite  ouverture,  on 
emploie  le  siphon  de  Bunten.  C’est  un  siphon  ordinaire  qui  porte  un  rende- 
ment sur  sa  longue  branche  et  non  loin  de  la  courbure.  On  remplit  de  liquide 
la  longue  branche  et  la  boule,  et  l’on  immerge  la  petite  branche.  La  boule 
en  se  vidant  entraîne  le  liquide  en  contact  avec  la  petite  branche. 

On  peut  encore,  dans  les  mêmes  conditions,  avoir  recours  à l’artifice  sui- 
vant : on  ferme  très  exactement  le  flacon  par  un  bouchon  percé  de  deux 
trous  ; dans  l'un  passe  le  siphon  ; dans  l’autre,  un  tube  droit;  on  souffle  par 
ce  tube,  de  manière  à augmenter  la  pression  dans  l'intérieur  du  flacon  et  à 
amorcer  ainsi  le  siphon. 

Le  siphon  de  Bloch  se  compose  de  deux  tubes  concentriques.  Nous  en  avons 
déjà  parlé  à propos  des  appareils  à niveau  constant. 

Les  siphons  se  fabriquent  en  verre,  en  métal  et  quelquefois  sont  constitués 
par  un  simple  tube  de  caoutchouc.  Pour  maintenir  les  siphons  amorcés,  on 
fait  les  deux  branches  d’égale  longueur  et  on  fait  plonger  chaque  extrémité 
dans  un  petit  vase  adhérent  au  siphon  ou  encore  on  la  termine  par  un  crochet. 
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SOUFFLETS 


Les  soufflets  à double  compartiment  donnent  un  courant  d’air  continu  et 


Fig.  240.  — Soufflet  cI'Enfer. 

O 

possédant  une  certaine  pression 


Fig.  241.  — Soufflet  cI’Enfer  avec  table, 
ils  nous  servent  à activer  la  combustion  de 


Fig.  242.  — Trompe  soufflante. 

nos  fourneaux,  à alimenter  les  chalumeaux  et  on  peut  les  utiliser  pour  accé- 
lérer les  évaporations. 
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Le  type  est  le  soufllet  de  forge.  Enfer  construit  des  modèles  beaucoup 
moins  volumineux  et  plus  portatifs  (fîg.  240,  241). 

Dans  quelques  cas,  on  peut  les  remplacer  par  des  trompes  aspirantes  et 
soufflantes  (fig.  242). 


SUPPORTS 


Les  supports  peuvent  être  de  formes  extrêmement  variées,  suivant  les 


Fig.  243.  — Support  à Fig.  244.  — Support  à charnières  Fig.  245.  — Support 
chandelier.  de  Gay-Lussac.  à crochets. 


usages  auxquels  on  les  destine.  Les  figures  243  à 252  en  diront  beaucoup 
plus  qu’une  longue  description. 


TERRINES 

Les  terrines  sont  des  vases  de  grès  de  forme  évasée  avec  ou  sans  bec,  ver- 
nissées ou  non  (fîg.  253). 

On  les  emploie  beaucoup  : il  faut  les  prendre  à bec  et  vernissées. 


Leur  capacité  varie  depuis  1 litre  et  même  moins  jusqu’à  GO  litres  et  au 
delà,  mais  quand  elle  dépasse  30  ou  40  litres,  ces  vases  deviennent  difficiles 
à manœuvrer. 
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Fig.  246.  — Support 
à gouttière. 


Fig.  247.  — Support 
à fourche. 


Fig.  248. — Support  à entonnoir 
double. 


Fig.  251.  — Support  universel.  Fig.  252.  — Support  a burette. 
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TUBES  EN  VERRE 


Les  lubes  en  verre  sont  d’un  usage  constant  dans  les  laboratoires  ; on  les 
fait  en  verre  ordinaire,  verre  vert  moins  fusible,  cristal,  etc.  ; il  en  faut  de 
tous  les  diamètres. 


Nous  avons  déjà  décrit  la  plupart  des  tubes  employés  pour  la  préparation 
des  gaz. 


Fig.  254.  — Tube  à 
entonnoir. 


J 

Fig.  258.  — Tube  à 
brome. 


Les  tubes  à essais  sont  des  tubes  en  verre  mince,  fermés  par  un  bout, 
allant  au  feu. 

Signalons  : 

Tube  à entonnoir  (fîg.  254)  ; 

Tube  de  Will  et  Warentrapp  (fîg.  255)  ; 

Tubes  en  U (fîg.  256)  ; 

Tube  de  Bellamy  (fig.  257)  ; 

Tube  à brome  (fig.  258). 
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TUBES  EN  CAOUTCHOUC 

Ces  tubes  se  trouvent  clans  le  commerce  en  toutes  grosseurs  et  épaisseurs  ; 
ceux  dits,  en  feuille  anglaise,  sont  préférables  à ceux  qui  sont  chargés  d’une 
forte  proportion  de  substances  étrangères. 

Un  peu  de  glycérine  facilite  le  frottement  des  tubes  en  caoutchouc  sur  le 
verre  ; on  doit  éviter  le  contact  des  corps  gras  qui  altèrent  la  substance 
élastique. 

Les  tubes  à vide  ont  des  parois  de  grande  épaisseur  et  une  petite  lumière. 


VASES  DIVERS 

Le  s vases  à précipité  sont  cylindriques  ou  coniques  (fig.  259)  et  munis 
d’un  bec  : ceux  de  Bohême  (fig.  261)  peuvent  aller  au  feu. 


Fig.  261.  — Vase  à précipité 
en  verre  de  Bohême. 


Fig.  262.  — Vase  à précipité 
en  verre  de  Bohême,  à 
bec. 


Fig.  263.  — Vase  à filtra- 
tion chaude  en  verre  de 
Bohême . 


Les  vases  à réaction  (fig.  260)  diffèrent  des  précédents  en  ce  qu’ils  sont 
coniques  et  plus  étroits  à la  partie  supérieure. 
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Les  vases  à filtrations  chaudes  (fig.  203,  264)  sont  encore  plus  étroits  à la 
partie  supérieure. 


Fig.  264.  — Vase  à nitration  chaude  en  verre  Fig.  265.  — Verre  à expérience, 
de  Bohême,  à bec. 

Les  verres  à expériences  (fig.  265)  sont  coniques  et  munis  d’un  large  pied. 

VASES  GRADUÉS 

Pour  mesurer  les  liquides,  on  se  sert  de  vases  jaugés  destinés  à mesurer 
une  quantité  fixe  et  de  vases  gradués  qui  permettent  de  mesurer  des  quan- 
tités variables. 

En  fait  de  vases  jaugés,  on  emploie  surtout  les  ballons,  et  les  pipettes; 


Fig.  266.  — Ballon  jauge.  Fig.  267.  — Ballon  jaugé  à 2 graduations. 

pour  les  premiers  on  en  fait  de  1,000  C.C.,  de  500  C.C.,  de  250  C.C.,  de 
200  C.C.,  de  100  C.C.,  de  50  C.C.,  etc.  (fig.  266  et  267). 

Pour  graduer  ces  vases,  on  les  met  sur  une  balance  précise  ; on  les  tare, 
on  y introduit  une  quantité  d’eau  convenable,  et  au  point  d’affieurement 
on  fait  un  trait  circulaire.  On  note  la  température  à laquelle  se  trouvait  l'eau 
quand  on  a fait  la  graduation. 

On  a soin  que  le  col  soit  étroit  au  point  où  se  fera  le  trait  de  jauge  pour 
que  la  lecture  soit  plus  précise. 
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On  a écrit  de  longues  pages  sur  les  erreurs  que  l’on  commettait  en  effec- 
tuant la  pesée  dans  l’air,  en  ne  la  faisant  pas  à 4 degrés,  etc.,  etc.  ; il  n’y  a 
aucune  importance  pratique  en  chimie  à se  préoccuper  de  ces  corrections  ; 
il  faut  et  il  suffit  que  le  ballon  de  500  centimètres  cubes  soit  bien  la  moitié 
de  celui  de  1000  ; que  celui  de  250  soit  contenu  exactement  deux  fois  dans 
celui  de  500,  etc.  ; il  est  bon  d’opérer  à une  température  voisine  de  celle  à 


Fig.  268.— Pipette  Fig.  269.  — Eprouvette  Fig.  270.  — Eprouvette 

de  Stas.  graduée.  graduée  bouchée. 


laquelle  le  vase  a été  jaugé,  et  enfin  et  surtout,  il  faut  bien  savoir  si  le  ballon 
a été  jaugé  par  remplissage  ou  par  écoulement. 

Les  ballons  jaugés  par  remplissage  — et  c’est  le  plus  grand  nombre  — 
contiennent  exactement  le  volume  indiqué  ; les  autres  laissent  écouler  le 
volume  du  liquide  pour  lequel  ils  sont  gradués,  et  il  reste  adhérent  une 
petite  quantité  de  liquide. 

Les  pipettes  sont  des  vases  jaugés  par  écoulement  ; nous  avons  déjà 
décrit  leurs  principales  formes  ; on  détermine  leur  trait  de  jauge  supérieur 
comme  pour  les  ballons  ; on  laisse  le  liquide  s’écouler  librement  en  appuyant 
la  pointe  du  bec  contre  le  récipient;  il  ne  faut  jamais  souffler;  nous  préfé- 
rons ces  pipettes  à celles  à deux  traits  qui  sont  recommandées  par  quelques 
auteurs  comme  donnant  plus  de  précision  ; nous  croyons  que,  si  l'on  veut 
être  rigoureux,  il  est  préférable  d’avoir  recours  à la  pipette  imaginée  par 
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Stas  pour  le  dosage  de  l’argent  (fig.  2G8)  ; nous  avons  fait  établir  de  ces 
pipettes  de  5, 10,  20  et  50  C.C. 

Les  pipettes  sont  souvent  graduées;  les  figures  222  à 225  donnent  une 
idée  du  dispositif  employé. 

On  emploie  beaucoup  les  éprouvettes  graduées  (fig.  2G9,  270)  par  remplis- 
sage : on  fait  aussi  des  ballons  à deux  traits  de  jauge  100  et  110,  50  et  55  C.C. 

BURETTES  GRADUÉES 

Les  burettes  sont  des  vases  gradués  par  écoulement  ; ce  sont  des  tubes 
cylindriques  dont  il  doit  être  facile  de  laisser  écouler  le  liquide  goutte  a 
goutte 

Le  plus  souvent,  elles  sont  graduées  par  un  dixième  de  centimètre  cube  ; 


Fig. 271.  — Burette  Fig.  272.  — Burette  Fig.  273.  — Burette 

anglaise.  de  Gay-Lussac.  de  Mohr. 

quelquefois  par  un  demi-centimètre  cube  ; quelquefois,  enfin,  elles  portent 
des  graduations  spéciales  (burette  hydrotimétrique). 

Les  figures  271-272  indiquent  les  divers  dispositifs  qui  ont  été  imaginés  : 
nous  n’aimons  pas  la  burette  anglaise  et  la  burette  de  Gay-Lussac,  parce  que 
l’écoulement  en  est  difficile  à régler  et  que,  pour  faire  les  lectures,  il  faut 
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le  liquide  mouillant  les  parois  ait  repris  son 
à relever,  etc.  ; les  burettes  de  Moiir  à pince, 


relever  cet  appareil,  attendre  que 
niveau,  recommencer  à verser 
et  à robinet  pour  les  liquides  que 
commode. 
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Fig.  274.  — Curette  de  Mohr  à 
robinet  allemand. 


le  caoutchouc  altère,  sont  d’un  emploi 


Pour  faire  la  lecture  on  a proposé  une  foule  d’artifices,  flotteur  d’ERDVANN, 
papier  mi-blanc,  mi-noir,  etc.  ; nous  nous  trouvons  très  bien  des  burettes 
faites  avec  un  tube  dont  la  partie  postérieure  porte  une  bande  rose  encadrée 
entre  deux  bandes  d'émail  blanc. 

Pour  les  liqueurs  dont  l’emploi  est  fréquent,  nous  les  laissons  adaptées 
à poste  fixe  à leur  burette  au  moyen  du  dispositif  représenté  par  la 
ligure  275. 

VASES  EN  VERRE 

Le  verre  est  un  mélange  de  divers  silicates  et  surtout  de  silicates  de  soude, 
de  potasse,  de  chaux  ; il  possède  les  précieux  avantages  d’étre  transparent  et 
d’être  inattaquable  par  un  très  grand  nombre  de  réactifs  ; ses  défauts  sont 
d’être  fragile  et  mauvais  conducteur  de  la  chaleur  ; on  diminue  sa  fragilité 
en  le  recuisant. 
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On  a préconisé  le  verre  trempé,  obtenu  en  plongeant  les  pièces  chauffées 
au  rouge  dans  un  bain  d’huile  : il  est,  en  effet,  moins  fragile,  et  craint  moins 
les  variations  de  température;  mais  quand  il  se  brise,  il  éclate  en  mille 
morceaux. 

En  France,  le  verre  contient  surtout  de  la  soude  et  de  la  chaux  ; souvent, 
il  est  mal  recuit  ; dans  le  verre  de  Bohême,  la  potasse  remplace  la  soude  ; le 
produit  obtenu  est  moins  fragile  et  moins  fusible. 

Le  cristal  est  un  verre  à base  de  potasse  et  de  plomb  ; dans  le  demi-cristal, 
le  remplacement  de  la  chaux  par  le  plomb  n’est  que  partiel. 

APPAREILS  A FAIRE  LE  VIDE 

Pour  faire  le  vide  dans  un  vase  quelconque,  on  peut  le  remplir  de  vapeur 
que  l’on  condense  ensuite  ou  le  remplir  d’un  gaz  (CO2  — AzII3)  facile  à 
absorber  (KIIO  — SOlH2),  ou  bien  aspirer  bail*  : 

Par  des  pompes  ou  des  machines  pneumatiques  ; par  des 
éjecteurs;  par  les  trompes,  si  la  capacité  du  récipient  est 
faible  (fig.  27C). 

Les  machines  pneumatiques  sont  décrites  dans  les  traités 
de  physique  ; les  pompes  sont  construites  sur  les  mêmes 
principes,  mais  plus  solidement. 

Les  éjecteurs  ont  une  construction  analogue  aux  injecteurs 
Giffard,  mais  sont  spécialement  disposés  pour  l’aspiration 
au  lieu  de  l’être  pour  le  refoulement. 

Les  trompes  sont  de  même  nature  que  les  éjecteurs,  mais 
le  iluide  entraînant,  le  fluide  moteur,  est,  non  pas  de  la  va- 
peur, mais  bien  un  liquide  (eau  ou  mercure). 

Quand  on  produit  un  vide  partiel  dans  l’intention  de  dé- 
terminer une  aspiration,  un  courant  de  gaz,  on  peut  avoir  recours  à des 
gazomètres  ou  à des  flacons  de  Mariotte. 

Le  degré  de  vide  produit  est  indiqué  au  moyen  des  manomètres. 
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CALCINATION,  INCINÉRATION,  GRILLAGE 

Le  mot  calcination  comportait  autrefois  simultanément  l’idée  de  chauffage 
et  celle  d’oxydation  : les  métaux  se  convertissaient  en  chaux  ( calx , calcis, 
d’où  calcination).  Aujourd’hui,  cette  expression  a une  signification  plus  large 
et  moins  précise  : ce  mot  seul  indique,  le  plus  souvent,  l’action  de  chauffer 
à l’abri  de  l’air  ; si  l’air  intervient,  on  effectue  un  grillage.  Le  grillage  s’ap- 
plique aux  substances  minérales  ; le  grillage  des  substances  organiques, 
pour  en  obtenir  les  cendres,  se  nomme  incinération. 

On  facilite  l’incinération  au  moyen  d’un  courant  d’oxygène,  ou  par  addi- 
tion d’azotate  d’ammoniaque,  qui  se  décompose  sous  l’influence  de  la  chaleur 
sans  laisser  de  résidu. 

On  effectue  l’incinération  dans  des  creusets  ou  des  capsules  de  nature 
diverse,  suivant  la  substance  à incinérer.  Les  fourneaux  à moutles  sont 
commodes  pour  cet  usage. 

La  calcination  présente  une  grande  importance  au  point  de  vue  de  l’ana- 
lyse quantitative. 

Quand  on  a précipité  un  élément  sous  la  forme  d’un  composé  inaltérable 
par  la  chaleur,  on  le  lave,  on  le  jette  sur  un  filtre  et  on  le  dessèche  ; on  le 
calcine  alors  avant  de  le  peser  : cette  opération  s’effectue  dans  des  creusets 
ou  des  capsules  en  porcelaine  ou  en  platine  ; ces  derniers  sont  bien  préfé- 
rables, toutes  les  fois  que  le  platine  est  inattaquable  dans  les  conditions  de 
l’expérience  ; la  porcelaine  est  plus  lourde  et  risque  de  se  casser  ou  de  donner 
un  éclat  sous  l’influence  de  la  chaleur,  l’analyse  est  alors  perdue. 

Pour  opérer,  on  commence  par  porter  au  rouge  le  creuset  ; on  le  laisse 

* 

refroidir  dans  un  dessiccateur  et  on  le  pèse  : on  continue  d’une  façon  diffé- 
rente, suivant  que  le  précipité  est  ou  n’est  pas  susceptible  d’être  altéré  par 
la  calcination  du  filtre. 

Dans  le  second  cas,  le  filtre  est  replié  sur  lui-même,  de  manière  à enve- 


I* 


TRAITE  DE  CHIMIE  MEDICALE 


lopper  le  précipité  de  toutes  parts  et  est  introduit  dans  le  creuset  ouvert, 
incliné  sur  un  triangle,  le  couvercle  reposant  un  peu  sur  la  partie  inférieure 
et  plaçant  le  brûleur  un  peu  au-dessous  du  fond  ; toutes  ces  précautions 
visent  à déterminer  à l’intérieur  du  creuset  un  courant  d’air  qui  facilitera 
l’incinération  ; on  chauffe  ainsi  jusqu’à  incinération  complète  et  disparition 
de  toute  trace  de  charbon;  on  laisse  refroidir  au-dessous  du  rouge  sombre 
à l’air  libre,  puis  complètement  dans  un  dessiccateur,  et  enfin  on  pèse. 

Quelquefois,  on  active  l’oxydation  en  agitant  au  moyen  d’un  fil  de  platine  ; 
ou  bien  le  charbon  du  filtre  ayant  produit  une  réduction,  on  fait  agir  quel- 
ques réactifs  et  on  calcine  de  nouveau  ; nous  indiquerons  en  leur  lieu  ces 
cas  spéciaux. 

Quand  le  filtre  ne  peut  pas  être  calciné  en  même  temps  que  le  précipité, 
on  fait  tomber  le  précipité  sur  un  papier  glacé  noir  ; le  filtre  roulé  en  un 
paquet  est  maintenu  par  un  fil  de  platine  en  spirale  et  brûlé  dans  la  flamme 
de  Bunsen,  au-dessus  du  creuset  ; quand  cette  incinération  est  complète,  on 
fait  subir  aux  cendres,  s’il  est  nécessaire,  l’action  des  réactifs;  on  ajoute  le 
précipité  et  on  calcine,  comme  nous  l’avons  indiqué. 


CHAUFFAGE 

A propos  des  appareils  de  chauffage,  nous  avons  indiqué  les  principales 
substances  qui  servent  à cet  usage  : commençons  par  dire  tout  de  suite  qu’on 
peut  distinguer  le  chauffage  direct  dans  lequel  les  vases  contenant  les 
substances  à chauffer  sont  soumis  directement  à l’action  de  la  chaleur,  et  le 
chauffage  indirect,  dans  lequel  on  intercale,  entre  la  source  de  chaleur  et  le 


Fig.  277.  — Bloc  de  fonte. 


vase  chauffé,  un  intermédiaire  qui  absorbe  l’excès  de  chaleur,  la  répartit 
mieux  et  lui  conserve  une  grande  régularité.  Même  dans  les  cas  de  chauffage 
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direct,  on  intercale  souvent  sous  le  vase  une  toile  métallique;  on  a également 
préconisé  des  cartons  d’amiante  : c’est  déjà  là  un  chauffage  indirect. 

Les  combustibles  employés  sont  : 

a.  Solides.  — Charbon  de  bois  ; 

Houille  ; 

Coke  ; 

Anthracite  ; 

Charbon  de  cornue. 

b.  Liquides.  — Essences  minérales  ; 

Pétrole  ; 

Huiles  lourdes  ; 

Alcool  ; 

Essence  de  térébenthine. 

c.  Gazeux.  — Gaz  d’éclairage  ; 

Gaz  pauvre  ; 

Gaz  riche,  etc. 

Pour  effectuer  le  chauffage  indirect,  on  a recours  à bien  des  intermé- 
diaires : 

Blocs  métalliques,  bloc  pour  chauffage  de  tubes  (fig.  277),  bloc  étuve  de 
Fresenius  (fig.  140). 

Bain  de  sable.  — Le  sable  est  contenu  dans  un  vase  métallique  quel- 
conque ; on  enfonce  plus  ou  moins  l’appareil  suivant  le  degré  de  chaleur  que 
l’on  veut  obtenir  ; on  pourrait  remplacer  avec  avantage  le  sable  par  une 
limaille  métallique  qui  est  meilleure  conductrice  de  la  chaleur. 

Intermédiaires  gazeux.  — On  enveloppe  l’appareil  de  vapeur  ; on  a ainsi 
une  grande  constance  de  température;  les  vapeurs  d’eau,  de  mercure,  de 
soufre  sont  ainsi  utilisées. 


Etuves. 


Bain-marie.  — Nous  les  avons  déjà  décrits,  on  les  remplit  d’eau,  d’eau 
salée  ou  d’une  solution  saline  qui  élève  le  point  d’ébullition  de  l’eau,  de  gly- 
cérine, d’huile,  etc. 

Voici  le  point  d’ébullition  de  diverses  solutions  salines  saturées  à l’ébulli- 
tion : 


Carbonate  de  soude.  . 
Chlorure  de  sodium  . 
Azotate  de  potasse.  . 
Azotate  de  soude.  . . 
Carbonate  de  potasse. 
Azotate  de  chaux.  . . 
Chlorure  de  calcium. 
Azotate  d’ammoniaque 


104,6 

108.4 
115,9 
121 
135 
151 

179.5 
180 
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Avec  le  mercure,  on  peut  aller  jusqu’à  150°  ; avec  l’acide  sulfurique  jusqu’à 
200°;  avec  les  huiles  jusqu’à  300°;  avec  l’alliage  de  Darcet,  on  atteint  le 
rouge  sombre. 

En  somme,  pour  avoir  un  bon  bain-marie,  il  reste  encore  à trouver  un 
liquide  comme  le  mercure  ne  mouillant  pas  les  vases,  d’une  densité  et  d’une 
chaleur  spécifique  voisines  de  celles  de  l’eau,  sans  tension  de  vapeur. 


CONGÉLATION 


On  nomme  congélation  le  phénomène  qui  se  produit  quand  un  liquide 
passe  à l’état  solide  ; cependant,  cette  expression  n’est  guère  employée  que 
lorsque  le  phénomène  se  produit  vers  0°  et  au-dessous. 

On  emploie  la  congélation  non  seulement  pour  solidifier  les  corps,  mais 
aussi  pour  séparer  d’un  mélange  les  produits  dont  le  point  de  fusion  est 
différent.  C’est  ainsi  qu’en  opérant  vers  30°,  on  peut  séparer  l’oléine  de  la 
stéarine  et  de  la  margarine. 

Donnons  ici  les  formules  de  quelques  mélanges  réfrigérants  employés  dans 
un  assez  grand  nombre  de  cas  : 
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10°  à — 29°. 


Dans  les  laboratoires,  on  dispose  de  plusieurs  appareils  pouvant  produire 
un  abaissement  de  température  assez  considérable  ; citons  ceux  de  Carré, 
de  Vincent,  et  surtout  ceux  à acide  carbonique  liquide,  qui  permettent  de 
descendre  à — 80°. 


cristallisation 

La  cristallisation  est  le  phénomène  qui  s’accomplit  quand  un  corps  prend 
l’état  solide  en  affectant  une  forme  géométrique 

Nous  nous  en  sommes  occupés  à propos  de  la  minéralogie  : insistons  tou- 
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tefois  légèrement  sur  la  cristallisation  par  solution,  qui  est  la  plus  fréquente. 

On  peut  opérer  de  plusieurs  manières  différentes  : 

1°  On  abandonne  la  dissolution  à l’évaporation  dans  l’étuve  ou  au  bain- 
marie.  On  obtient  ainsi  de  beaux  cristaux  ; 

2°  La  substance  à faire  cristalliser  est  dissoute  à chaud  dans  le  dissolvant 
jusqu’à  refus  ; par  refroidissement,  elle  cristallise  ; 

3°  On  concentre  les  dissolutions  trop  étendues  jusqu’à  ce  qu’elles  aient 
acquis  une  concentration  convenable  et  variable  pour  chaque  dissolution. 
Finot  et  Bertrand  ont  dressé  un  tableau  indiquant  jusqu’à  quel  point  il  faut 
pousser  l’évaporation  pour  obtenir  de  beaux  cristaux. 

Pour  obtenir  une  belle  cristallisation,  il  suffira  de  consulter  le  tableau  et 
d’arrêter  l’évaporation,  lorsque  la  dissolution  chaude  de  sel  aura  la  densité 
indiquée.  (Voir  p.  178.) 

On  obtient  de  volumineux  cristaux  avec  les  solutions  peu  concentrées,  et 
qui  s’évaporent  avec  lenteur;  par  contre,  en  employant  des  solutions  con- 
centrées et  agitant  au  moment  de  la  cristallisation,  on  obtient  des  cristaux 
ténus. 

Lorsqu’une  dissolution  reste  à l’état  de  sursaturation,  il  suffit,  pour  provo- 
quer immédiatement  la  cristallisation,  d’y  projeter  un  cristal  de  même  nature 
que  ceux  que  l’on  doit  obtenir. 


DÉCANTATI O N 


La  décantation  est  une  opération  qui  consiste  à séparer  un  liquide  du 
dépôt  qu’il  a abandonné. 


Fig.  278.  — Récipient  florentin. 


Fig.  279.  — Récipient  de  Méro. 


Son  but  est  assez  variable;  quelquefois,  c’est  la  clarification  ; d’autres  fois, 
c’est  un  lavage  ou  bien  une  sorte  de  tamisation. 

CHIMIE  MÉDICALE.  12 
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TABLEAU 


INDIQUANT  LES  DEGRÉS  BAUME  POUR  LA  CRISTALLISATION 
DES  PRINCIPAUX  SELS,  PAR  MM.  E.  FlNOT  ET  ARMAND  BERTRAND 


Acétate  d’ammoniaque.  . . . 

— de  cuivre  

— de  manganèse  . . . . 

— de  nickel 

— de  plomb 

— de  soude 

— de  zinc 

Acide  borique 

— oxalique 

— tartrique 

Alun  d’ammoniaque 

— de  potasse  

Arséniate  d’ammoniaque  . . 

— de  potasse  

— de  soude 

Azotate  d’ammoniaque  . . . . 

— de  baryte  

— de  bismuth 

— de  chaux  

— de  cobalt 

— de  cuivre  

— de  magnésium  .... 

— de  plomb 

— de  potasse 

— de  soude 

— de  strontium 

— de  zinc 

Baryte  hydratée 

Benzoate  d’ammoniaque  . . . 

— de  chaux 

Borax  

Bromure  d’ammonium  .... 

— de  cadmium  . . . . 

— de  potassium  . . . . 

— de  sodium 

— de  strontium  . . . . 

Carbonate  de  soude 

Chlorate  de  baryte 

— de  potasse 

— de  soude 

— de  strontiane  . . . . 

Chlorure  d’ammonium  . . . . 

— de  baryum 

— de  calcium 

— de  cobalt 

— de  cuivre  

— (proto)  étain  . . . . 

— de  magnésium  . . . 

— de  manganèse  . . . 

— de  nickel 

— de  potassium  . . . . 

— de  strontium  . . . . 

— de  zinc  ammoniacal. 
Chromate  (bi-) d’ammoniaque. 

— de  potasse 

— de  soude 


Degrés  Densités. 


Baumé. 

14 

1102 

5 

1033 

26 

1210 

30 

1251 

42 

1392 

22 

1172 

20 

1154 

6 

1040 

12 

1086 

35 

1306 

20 

1154 

20 

1154 

50 

1505 

36 

1318 

36 

1318 

29 

1240 

18 

1136 

70 

1889 

55 

1586 

50 

1505 

55 

1586 

45 

1432 

50 

1505 

28 

1230 

40 

1366 

40 

1366 

55 

1586 

12 

1086 

5 

1026 

2 

1012 

24 

1191 

30 

1251 

65 

1775 

40 

1366 

55 

1586 

50 

1505 

28 

1230 

40 

1366 

22 

1172 

43 

1405 

65 

1775 

12 

1086 

35 

1306 

40 

1366 

41 

1379 

45 

1432 

75 

2017 

35 

1306 

47 

1460 

50 

1505 

25 

1200 

34 

1295 

43 

1405 

28 

1230 

38 

1342 

45 

1432 

Degrés  Densités 
Baume. 


Citrate  de  potasse 36  1318 

— de  soude 36  1318 

Cyanure  de  mercure 20  1154 

Cyanoferrure  de  potassium.  . 38  1342 

Ethylsulfate  de  baryte  ....  43  1405 

— de  soude  ....  37  1330 

— de  chaux  ....  36  1318 

Formiate  de  baryte 32  1272 

, . * été.  . . 30  1251 

de  soude  , hiver.  . 25  1200 

Ilyposulfate  de  baryte  ....  24  1191 

— de  sodium 24  1191 

Hyposulfite  d’ammonium.  . . 37  1330 

— de  calcium.  ...  41  1379 

— de  magnésium  . . 40  1366 

— de  sodium  ....  40  1366 

Iodate  de  potasse 17  1127 

Lactate  de  chaux 8 1055 

— de  magnésie 6 1040 

— de  manganèse  ....  8 1055 

..  ( en  été 8 1055 

Man  ni  te  ( en  hiver 7 1047 

Oxalate  d’ammoniaque  ....  5 1033 

— de  peroxyde  de  fer  et 

d’ammoniaque  . . 30  1251 

— dépotasse ‘30  1251 

Permanganate  de  potasse  . . 25  1200 

Phosphate  d’ammoniaque  . . 35  1306 

— de  sodium  ....  20  1154 

— de  sodium  et  d’am- 

moniaque ...  17  1127 

Pyrophosphate  de  sodium  . . 18  1136 

Sulfate  d’alumine 25  1200 

— d’ammoniaque  ....  28  1230 

— de  cobalt 40  1366 

— de  cuivre 30  1251 

Sulfate  de  cuivre  ammoniacal.  35  1306 

— de  fer 31  1262 

— de  fer  ammoniacal  . . 31  1262 

— de  magnésie 40  1366 

Sulfate  de  manganèse  ....  44  1448 

— de  nickel 40  1366 

— de  nickel  ammoniacal.  18  1136 

— de  potasse 15  1110 

— (bi-)  de  potasse  ....  35  1306 

— de  soude 30  1251 

— de  zinc 45  1432 

Sulfite  de  sodium 25  1200 

Sulfocyanate  d’ammoniaque  . 18  1136 

— de  potassium.  . 35  1306 

Tartrate  d’ammoniaque  ...  25  1200 

— de  fer 40  1366 

— neutre  de  potasse.  . 48  1475 

— de  potasse  et  de  soude.  36  1318 

Tungstate  de  soude  .....  45  1432 
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Quand  le  dépôt  est  dense  et  que  l’on  opère  sur  des  quantités  restreintes, 
on  décante  aisément  en  inclinant  le  vase  avec  précaution  ; si  le  dépôt  est 
léger,  il  vaut  mieux  faire  écouler  le  liquide  par  une  ouverture  latérale,  pra- 
tiquée un  peu  au-dessus  de  la  surface  du  dépôt.  Il  vaut  encore  mieux  se  servir 
du  décantateur  de  Berquier.  Cet  appareil  se  compose  d’un  flotteur  muni 
d’une  pince  pouvant  supporter  un  tube  de  caoutchouc  dont  l’ouverture  se 
trouvera  à 2 ou  3 millimètres  au-dessous  du  niveau  du  liquide  ; l’autre 
extrémité  du  tube  communique  avec  un  robinet  situé  à la  partie  inférieure 
du  récipient.  Ce  décantateur  peut  être  employé  quelle  que  soit  la  hauteur  du 
dépôt. 

On  peut  encore  utiliser  les  siphons,  ou  l’aspiration  produite  par  une 
trompe. 

Il  est  bon  d’opérer  dans  des  vases  légèrement  coniques,  plus  larges  en  bas 
qu’en  haut  ; avec  une  telle  inclinaison,  le  précipité  descend  directement  au 
fond  du  récipient,  sans  rencontrer  des  parois  qui  l’arrêteraient,  ou  tout  au 
moins  le  retarderaient. 

Pour  décanter  de  minimes  quantités  de  liquides,  on  se  sert  avec  avantage 
de  pipettes  ; et  si  la  quantité  est  encore  plus  minime,  on  se  contente  de 
plonger  dans  le  liquide  le  bout  d’une  mèche  de  coton,  tandis  que  l’autre 
extrémité  se  trouve  hors  du  vase  ; grâce  à la  capillarité,  cette  mèche  fait 
l’office  de  siphon  ; on  peut  la  remplacer  par  une  étroite  bande  de  toile  ou  de 
papier  sans  colle,  ou  même  par  un  simple  fil. 

C’est  encore  par  décantation  que  l’on  sépare  deux  liquides  de  densités 
différentes  ; l’opération  s’effectue  au  moyen  d’un  entonnoir  à robinet  ou 
d’un  entonnoir  ordinaire  muni  d’un  tube  en  caoutchouc  et  d’une  pince,  ou 
mieux  encore  des  poires  à décantation  (fîg.  148-151). 

Les  récipients  florentins  (fîg.  278-279)  sont  des  vases  à décantation,  surtout 
employés  en  pharmacie  pour  séparer  les  essences  des  eaux  distillées. 

D ÉCRÉP ITATIO  N 

Plusieurs  corps  solides,  soumis  brusquement  à l’action  d’une  température 
élevée,  font  entendre  un  bruit  particulier,  une  sorte  de  pétillement.  C’est  ce 
phénomène  qu’on  désigne  sous  le  nom  de  décrépitation. 

La  décrépitation  parait  due  à diverses  causes  : 

1°  A de  l’eau  interposée  qui  se  réduit  en  vapeur  et  sépare  les  particules 
solides  ; 

2°  A des  gaz  emprisonnés  dans  la  masse  et  qui  la  font  éclater  en  se  dila- 
tant sous  l'influence  de  la  chaleur  ; 

3°  Aux  dégagements  gazeux  provenant  de  la  décomposition  de  la  matière 
par  l’action  du  feu. 
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1)  après  Baudrimont,  le  plus  souvent  la  décrépitation  est  due  à la  séparation 
de  lamelles,  mauvaises  conductrices  de  la  chaleur  et  susceptibles  de  clivage. 
On  peut  diviser  les  corps  qui  décrépitent  en  deux  séries  : 

1°  Les  corps  fixes,  comme  les  chlorures  et  bromures  de  potassium,  de 
odium,  etc.  ; 

2°  Les  corps  qui  se  décomposent  en  donnant  naissance  à des  produits 
aériformes.  Tantôt  ils  sont  anhydres  comme  les  azotates  de  baryte  et  de 
plomb,  tantôt  ils  sont  hydratés  comme  l’émétique,  le  gypse,  le  ferrocyanure 
de  potassium,  etc. 

Certains  sels  contenant  de  l’eau  de  cristallisation,  mais  qui  ne  sont  point 
susceptibles  de  clivage,  ne  décrépitent  pas;  tels  sont  : le  carbonate  de  soude, 
le  sulfate  de  magnésie,  etc. 


DESSICCATION 

La  dessiccation  a pour  objet  d’enlever  aux  substances  l’eau  ou  les  autres 
liquides  volatils  dont  elles  sont  imprégnées.  Elle  repose  sur  les  mêmes  prin- 
cipes que  la  vaporisation. 

La  dessiccation  se  pratique  île  plusieurs  manières  : 

lu  On  sèche  à l'air  libre  et  à la  température  ordinaire.  Ce  procédé  s’ap- 
plique à quelques  produits  chimiques  tels  que  le  sesquioxyde  de  fer  hydraté; 
il  faut  alors  avoir  soin  d'étaler  les  substances  en  couches  minces,  et  de 
renouveler  souvent  les  surfaces  en  contact  avec  l’air; 

2°  On  comprime  dans  du  papier  sans  colle  les  sels  qui  ne  peuvent  sans 
s’effleurir  subir  l’action  de  l’air  sec.  Dans  cette  catégorie,  se  trouvent  les  sels 
de  soude  en  général,  le  sulfate  de  magnésie,  le  tartrate  double  de  potasse  et 
de  soude,  etc.  ; 

3°  Les  sels  que  la  chaleur  décompose  sont  exposés  sous  une  cloche  à l’action 
desséchante  de  l’acide  sulfurique  concentré  ou  de  toute  autre  substance  avide 
d'eau.  On  peut  activer  en  opérant  dans  le  vide; 

4°  On  peut  sécher,  en  les  soumettant  directement  à l’action  du  feu  dans 


Fig.  280.  — Tube  à dessiccation. 

des  vases  appropriés,  toutes  les  matières  que  ne  décompose  pas  une  haut'* 
température  ; 
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o°  Le  plus  souvent,  la  dessiccation  s’effectue  dans  les  étuves. 

Dans  quelques  cas,  la  substance  à dessécher  est  introduite  dans  un  tube  «à 
dessiccation  (fig.  280)  que  l’on  plonge  dans  un  bain  à température  voulue  et 
au  moyen  d’un  appareil  aspirateur,  on  fait  passer  un  courant  d’air  sec. 


D I A l y s E 

La  dialyse  est  une  opération  imaginée  par  Graham  pour  séparer  les  subs- 
tances cristallisables  ( cristalloïdes ) des  substances  incristallisables  (col- 
loïdes) avec  lesquelles  elles  se  trouvent  mélangées  dans  une  dissolution. 

Tous  les  cristalloïdes  (sels,  alcaloïdes,  sucres,  etc.)  traversent  facilement 
le  parchemin  végétal  qui,  au  contraire,  ne  livre  pas  passage  aux  colloïdes,  tels 
que  la  gélatine,  le  caramel,  l’albumine,  etc.  Cette  loi  souffre  quelques  excep- 
tions à l’égard  de  certaines  substances  incristallisables.  Ainsi  la  gomme,  le 
tannin,  la  dextrine  diffusent  à travers  le  parchemin,  mais  avec  une  grande 
lenteur 


DISTILLATION 

Définition.  — La  distillation  est  une  opération  qui  consiste  à vaporiser 
les  substances  volatiles,  à l’aide  de  la  chaleur,  et  à les  faire  repasser  ensuite 
par  refroidissement  à leur  état  primitif. 

But.  — Son  but  est  très  variable  ; on  peut  ainsi  séparer  les  substances 
iixes  des  substances  volatiles,  séparer  les  substances  inégalement  volatiles, 
mélanger  des  substances  différemment  volatiles  dans  des  proportions  déter- 
minées par  les  rapports  de  leur  tension  de  vapeur,  etc. 

Historique.  — Son  invention  est  généralement  attribuée  aux  Arabes  et  en 
particulier  à Geiier  qui  vivait  au  vii°  siècle.  On  a prétendu  qu’ARiSTOTE,  Hippo- 
crate, Galien  et  d’autres  encore  l’avaient  connue. 

Principe.  — En  général  la  distillation  s’effectue  à la  température  de  l’ébul- 
lition, et  n’est  qu’un  cas  particulier  de  l’évaporation  (F  prend  sa  valeur 
maxima,  et  devient  égal  à la  pression  atmosphérique  II).  Quand  on  opère  à 
une  température  inférieure  à celle  de  l’ébullition,  on  se  trouve  dans  le  cas  des 
vases  communiquants. 

Soient  A et  B deux  vases  reliés  entre  eux  au  moyen  d’un  tube  de  commu- 
nication. Le  premier  contient  de  l’eau  à la  température  ambiante  qui  est,  je 
suppose,  de  20°  ; l’autre  est  maintenu  à une  température  constante  de  10°, 
par  exemple.  Dans  ces  conditions,  le  liquide  du  vase  A émet  constamment 
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des  vapeurs  ayant  une  tension  correspondant  à la  température  de  20°  ; elles 
se  répandent  dans  le  vase  B oii  elles  se  condensent  partiellement  pour  prendre 
une  tension  correspondant  à la  température  de  10°;  tout  le  liquide  finira 
donc  par  passer  du  premier  récipient  dans  le  second. 

A côté  de  ces  principes  théoriques,  rappelons  un  fait  pratique  trop  sou- 
vent méconnu,  c'est  que  l’ébullition  doit  être  très  calme,  afin  d’éviter 
l’entraînement  ; pour  cela,  dans  la  construction,  il  faut  donner  peu  de 
profondeur  aux  vases  distillatoires. 

Classification.  — Les  anciens  distinguaient  trois  espèces  de  distillation  : 

1"  Distillation  per  ascension  qu’on  effectuait  dans  les  alambics; 

2"  — — latus  ou  à la  cornue; 

3“  — — descension  dans  laquelle  on  obligeait  les  vapeurs  à se 

diriger  de  haut  en  has,  comme  on  le  fait  encore  pour  la  préparation  du  zinc 
d’après  la  méthode  anglaise.  La  distillation  per  descension  est  abandonnée 
en  pharmacie,  on  ne  distille  plus  qu’à  l’alambic  et  à la  cornue. 

Distillation  à l'alambic. — On  remplit  aux  2/3  environ  la  cucurbite  (et  le 
bain-marie  si  ce  vase  est  employé)  : on  lute  et  on  chauffe  modérément  pour 


Fi<?.  281.  — Tube  Lebel  et  Henninger. 

o 


produire  une  ébullition  calme  ; le  réfrigérant  est  alimenté  convenablement 
d’eau  froide. 

Distillation  à la  cornue.  — La  cornue  est  adaptée  au  récipient  avec  ou 
sans  allonge  ou  réfrigérant.  Le  récipient  lui-même  est  ou  n’est  pas  muni  d'un 
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tube  de  dégagement.  Les  diverses  pièces  de  l'appareil  sont  ou  ne  sont  pas 
lutées. 

Il  est  bon  de  ne  pas  chauffer  une  trop  grande  quantité  de  liquide  et  de 
chauffer  doucement  afin  de  ne  pas  avoir  d’entraînement  mécanique  ; on 
régularise  beaucoup  l’ébullition  en  déposant  au  fond  de  la  cornue  un  peu 
de  sable,  de  verre  pilé,  ou  mieux  des  fragments  de  fil  de  platine. 

Si  l’on  a besoin  de  distiller  au-dessous  de  100",  on  immerge  la  cornue 
dans  un  bain-marie  à la  surface  duquel  on  peut  verser  une  couche  d’huile 
qui  s’oppose  à l’évaporation  de  l’eau  ; on  observe  la  température  au  moyen 
d’un  thermomètre  plongé  dans  le  bain-marie. 

Si  l’on  veut  obtenir  une  température  supérieure  à 100°,  on  remplace  le 
bain-marie  par  le  bain  de  sable  ou  bien  encore  on  emploie  des  solutions 
salines  (p.  175). 


Fig.  282.  — Appareil  à rétrogradation. 


La  rectification  est  une  distillation  lente  destinée  à purifier  les  produits 
déjà  distillés. 

La  cohobation  est  une  opération  qui  consiste  à redistiller  le  produit 
déjà  distillé  avec  le  résidu  de  l’opération  précédente,  ou  avec  une  nouvelle 
quantité  de  la  même  substance. 

Quand  on  veut  séparer  plusieurs  liquides  mélangés  dont  le  point  d’ébulli- 
tion n’est  pas  le  même,  on  les  distille  en  ayant  soin  de  plonger  un  thermo- 
mètre dans  leur  vapeur.  Chaque  fois  que  la  température  s’élève,  on  change 
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le  récipient.  C’est  là  ce  qu’on  appelle  la  distillation  fractionnée.  Pour 
faciliter  cette  opération,  on  construit  des  appareils  spéciaux  (fig.  281). 


Fig.  283.  — Appareil  de  Schlcksing  pour  distillation  dans  le  vide. 


Dans  l'industrie,  on  abrège  la  durée  de  cette  opération  en  faisant  passer 


Fig.  284.  — Appareil  à distillation  fractionnée  dans  le  vide. 


les  vapeurs  dans  des  condensateurs  maintenus  à une  température  constante 
et  convenable  pour  maintenir  un  des  corps  en  présence  à l’état  de  vapeur 
et  condenser  l’autre  qui  revient  dans  l’alambic.  Ce  sont  les  appareils  à 
rétrogradation;  ils  sont  quelquefois  d’une  construction  très  complexe 

(fig-  282). 
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Enfin  dans  quelques  cas,  la  distillation  est  effectuée  sous  pression  réduite, 
ou,  comme  on  dit,  dans  le  vide.  L’appareil  de  Schloesing  nous  paraît  très 
convenable  pour  cet  usage  (fig.  283).  On  peut  également  effectuer  dans  le 
vide  les  distillations  fractionnées  (fig.  284) . Quelquefois  au  moyen  d’un  tube 
de  verre  très  effilé,  on  laisse  rentrer  quelques  bulles  d’air  qui  facilitent 
singulièrement  l’ébullition. 


ÉBULLITION 

L’ébullition  est  le  phénomène  qui  se  produit  quand,  la  tension  de  vapeur 
d’une  substance  étant  devenue  égale  à la  pression  atmosphérique,  des 
bulles  de  vapeur  prennent  naissance  au  sein  du  liquide,  et  viennent  crever  à 
sa  surface. 

Pour  un  même  liquide,  placé  exactement  dans  les  mêmes  conditions, 
l’ébullition  se  produit  toujours  à une  même  température,  et  celle-ci  demeure 
invariable  pendant  toute  la  durée  de  l’ébullition. 

Les  conditions  les  plus  importantes,  nécessaires  pour  que  l’ébullition  se 
produise  toujours  à la  même  température,  sont: 

1°  Une  même  pression  ; 

2°  Un  vase  de  même  nature  ; 

3"  La  présence  de  quelques  molécules  gazeuses. 

Cette  dernière  condition  démontrée  nécessaire  par  les  expériences  de. 
Donny  et  Dufour  explique  le  mode  d’action  des  fils  de  platine,  morceaux  de 
charbon,  de  silex,  etc.,  que  l’on  introduit  dans  les  divers  liquides  que  l’on 
veut  porter  à l’ébullition. 

C’est  à cause  de  l’absence  de  molécules  gazeuses  que  l’ébullition  devient 
de  plus  en  plus  difficile  quand  elle  a duré  un  certain  temps  ; elle  se  fait 
alors  par  soubresauts,  et  la  température  du  liquide  s’élève. 

On  porte  les  liquides  à l’ébullition  soit  pour  les  évaporer,  soit  pour  obtenir 
la  température  de  leur  point  d’ébullition. 

Quand  on  veut  évaporer,  on  peut  augmenter  l’intensité  de  la  source  calo- 
rifique sans  grand  inconvénient.  Il  faut  toutefois  se  rappeler  que,  dans 
une  ébullition  tumultueuse,  des  particules  liquides  sont  entraînées  par  la 
vapeur. 

Quand  on  ne  vise  qu’à  obtenir  une  température  fixe,  comme  par  exemple 
lorsque  le  liquide  sert  de  bain-marie,  il  faut  régler  l’intensité  du  feu  de 
manière  à n’avoir  qu’une  très  légère  ébullition. 

Quand  on  veut  obtenir  la  température  d’ébullition  d’un  liquide,  on  observe 
les  précautions  indiquées  dans  les  traités  de  physique  pour  la  détermina- 
tion du  point  100.  En  général,  on  se  contente  de  porter  à l’ébullition  au  bain 
de  sable,  dans  un  petit  ballon,  une  petite  quantité  de  substance  et  de  faire 
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arriver  à 2 ou  3 centimètres  au-dessus  du  niveau  du  produit  le  réservoir  d’un 
thermomètre  ; on  fait  la  lecture  et  du  thermomètre  et  du  baromètre.  Pour 
les  recherches  précises  de  physique,  il  faut  faire  un  assez  grand  nombre  de 
corrections. 

ESSORAGE 


L’essorage  est  une  opération  destinée  à enlever  aux  corps  solides  les 
liquides  qui  les  baignent. 

On  l’effectue  : 

1°  Par  contact  avec  des  corps  poreux,  tels  que  le  papier  non  collé,  certaines 


Fig.  285.  — Essoreuse. 


briques,  le  plâtre,  la  porcelaine  dégourdie  : une  légère  pression  augmente 
le  contact  et  par  suite  la  rapidité  de  l’absorption; 

2°  Par  la  force  centrifuge,  au  moyen  d’instruments  désignés  sous  le  nom 
de  turbines , toupies  ou  essoreuses  et  dont  quelques  modèles  ont  été  créés 
pour  les  laboratoires  (fig.  285)  ; 

3°  Par  succion.  La  substance  étant  régulièrement  tassée  dans  un  entonnoir, 
sur  un  filtre  sans  plis  ou  sur  un  tampon  de  coton,  on  aspire  au  moyen  d’une 
trompe  ; le  liquide  est  entraîné  rapidement. 

ÉVAPORATION 

L’évaporation  est  une  opération  qui  consiste  à réduire  les  liquides  en  vapeur. 

En  désignant  par  C un  coefficient  constant,  la  formule  de  l’évaporation  est 


E=CXSX F 
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S = la  surface  d’évaporation  ; 

F — la  force  élastique  maxima  de  la  vapeur  à la  température  de  1 expé- 
rience ; si  l’atmosphère  contient  déjà  des  vapeurs  du  liquide  a vaporiser,  il 
faut  remplacer  F par  F — f,  f = la  tension  de  la  vapeur  contenue  dans 

l’atmosphère. 


Fig.  286.  — Etuve  de  Frémy. 


D’après  cette  formule,  on  voit  que  pour  évaporer  rapidement  dans  l’air,  il 
faut  : 

1°  Augmenter  la  surface  d’évaporation  ; 

2°  Élever  la  température  parce  que  F croit  avec  la  température  ; 

3°  Renouveler  l’air  pour  que  f ait  toujours  sa  valeur  minima. 

On  désigne  sous  le  nom  d’évaporation  spontanée , celle  qui  se  produit  à la 
température  ordinaire. 

Il  est  bon  de  placer  au-dessus  du  liquide  à évaporer  un  diaphragme  quel- 
conque empêchant  les  poussières  atmosphériques  d’y  tomber. 

Dans  le  vide,  la  valeur  de  F est  de  beaucoup  supérieure  à celle  de  F dans 
l’atmosphère,  et  si  on  absorbe  les  vapeurs  produites  par  un  corps  qui  en 
est  avide,  f ne  diminuera  pas  la  valeur  de  F,  et  l’évaporation  sera  rapide. 

Quand  l’évaporation  n’est  poussée  que  jusqu’à  un  certain  degré,  elle  porte 
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le  nom  de  concentration  ; quand  tout  le  liquide  doit  disparaître,  on  évapore 
a siccité  ou  à sec. 

Les  vapeurs,  autres  que  celles  de  l'eau,  répandues  dans  l’atmosphère  sont 
souvent  fort  incommodes  ; aussi  est-il  bon  de  faire  leur  évaporation  dans  des 
cages  à évaporation  munies  d’un  bon  tirage  (fig.  286). 


EXPRESSION 

L’expression  est  une  opération  ayant  pour  but  d’extraire  les  liquides  con- 
tenus dans  les  solides. 

Quand  l’expression  n’exige  pas  l’intervention  d’une  grande  force,  on 
exprime  entre  les  mains  ou  dans  une  toile  à laquelle  on  fait  subir  une  torsion 
prolongée.  Si  ces  moyens  sont  insuffisants,  on  a recours  à la  presse. 

Pour  bien  presser,  on  prend  les  précautions  suivantes  : 

1°  Si  la  substance  est  pâteuse  et  risque  de  s’écouler  à travers  les  ouver- 
tures du  seau  de  la  presse,  on  l’enferme  dans  des  toiles  de  chanvre  ou  de 
laine,  à tissu  assez  lâche.  Dans  le  cas  contraire,  on  l’introduit  directement 
dans  le  seau  (ce  qui  évite  une  perte  par  imbibition  du  linge),  et  on  ladispose 
en  couches  assez  minces,  séparées  par  des  plaques  permettant  un  rapide 
écoulement  du  liquide  ; 

2°  Chaque  couche  doit  être  bien  égalisée,  afin  d’avoir  une  épaisseur  uni- 
forme, pour  que  la  pression  s’effectue  normalement  ; 

3°  Le  seau  doit  être  bien  centré  pour  ne  pas  fausser  l'organe  dépréssion; 

4°  On  presse  lentement  : sans  cette  précaution,  les  couches  extérieures, 
devenues  imperméables  par  le  fait  même  de  la  pression,  ne  laisseraient  pas 
transsuder  le  liquide  contenu  dans  leur  intérieur,  et  si  on  opérait  avec  des 
toiles,  on  risquerait  fort  de  les  faire  éclater  ; 

o°  Quand  il  est  nécessaire  de  fluidifier  les  substances  exprimées,  on  chauffe 
le  seau  et  les  plaques  en  les  plongeant  pendant  quelque  temps  dans  l’eau 
bouillante  ; 

6°  Le  seau  et  les  plaques  doivent  être  en  métal  sans  action  sur  la  substance 
exprimée. 

FILTRA  T 1 0 N 

La  filtration  est  un  mode  de  clarification  résultant  du  passage  des  liquides 
à travers  des  substances  poreuses,  nommées  filtres , qui  retiennent  les  corps 
solides  à leur  surface.  Les  matières  susceptibles  de  servir  de  filtres  sont  très 
nombreuses. 

Filtres  de  papier.  — Les  papiers  à filtrer  blancs  doivent  être  seuls  em- 
ployés en  chimie. 

Quand  la  filtration  a spécialement  pour  but  d’obtenir  des  liquides  limpides, 
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on  plisse,  en  général,  les  papiers  à filtrer.  Le  mode  opératoire,  très  dif- 
ficile à décrire,  est,  an  contraire,  très  simple  à exécuter. 

Divers  moyens  ont  été  proposés  pour  accélérer  la  filtration  au  papier. 
Dublanc  place  le  filtre  dans  un  cône  de  toile  métallique  ou  de  fil  de  fer. 
Ce  procédé  est  très  bon. 

En  Angleterre,  aux  Etats-Unis,  en  Allemagne,  on  emploie  des  entonnoirs 
cannelés  (fig.  152). 

Picard  se  sert  d’un  filtre  sans  plis  exactement  appliqué  contre  l’entonnoir, 


/ 


Filtre  Picard. 


et,  à l’aide  d’un  tube  de  caoutchouc,  il  adapte  à ce  dernier  un  tube  de  verre 
long,  étroit  et  recourbé  circulairement  à sa  partie  supérieure.  L’appareil  est 
placé  verticalement,  et  fonctionne  comme  un  aspirateur  (fig.  287). 

Pour  éviter  que  le  papier  ne  s’obture  trop  rapidement  par  le  dépôt  des 
molécules  salines,  on  prend  un  entonnoir  renversé,  recouvrer  par  un  filtre 
doublé  d une  toile  pour  mieux  résister  à la  pression,  et  on  opère  par  succion. 

La  filtration  des  liquides  qui  craignent  le  contact  de  l’air  ou  qui  sont  très 
volatils,  se  fait  commodément  dans  le  filtre  de  Riouffe. 

Pour  les  huiles  et  les  liquides  visqueux,  on  construit  des  entonnoirs  à 
doubles  parois  dans  l’intervalle  desquelles  on  fait  circuler  de  l’eau  chaude 
ou  de  la  vapeur  d’eau. 

Quand  on  doit  filtrer  des  quantités  de  liquide  considérables,  on  s'aide  de 
la  pression  et  on  a recours  aux  filtres-presses  (fig.  288). 

Quand  on  vise  surtout  à recueillir  les  précipités,  on  plie  le  papier  en 
quatre,  et  on  l’ouvre  de  façon  à avoir  une  feuille  simple  d’un  côté  et  une 
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feuille  triple  de  l’autre  ; le  pliage  en  quatre  doit  être  fait  sous  un  angle 
tel  que  le  papier  épouse  exactement  la  forme  de  l’entonnoir. 

Les  filtres  ne  doivent  jamais  dépasser  les  bords  de  l’entonnoir.  On  les 
enfonce  suffisamment  pour  que  leur  pointe  ne  soit  pas  trop  large,  et  ne  se 
déchire  pas  sous  la  pression  du  liquide,  mais  non  pas  de  manière  à boucher 
trop  complètement  la  douille  de  l’entonnoir,  ce  qui  ralentirait  la  filtration. 

La  filtration  ainsi  obtenue  est  très  lente;  on  l’accélère  en  employant  des 
entonnoirs  Joulie  ou  en  ayant  recours  à l’aspiration;  si  la  pression  ainsi  pro- 
duite est  voisine  d’une  atmosphère,  le  papier  crèvera  infailliblement  ; il  faut 
le  soutenir  au  moyen  d’un  petit  cône  en  platine  qui  s’adapte  exactement 

dans  l’entonnoir. 

Le  papier  employé  en  analyse  quantitative  doit  être  très  pur;  il  ne  doit 
rien  abandonner  aux  liquides  qui  le  traversent  et  ne  doit  laisser  qu’un  poids 
intime  de  cendres  ; s’il  en  était  autrement,  on  devrait  tenir  compte  du  poids 
de  ces  cendres.  Le  papier  Munktell  est  de  très  bonne  qualité. 


FHtres  de  tissus.  — A l’aide  des  étoffes  de  fil,  de  laine,  de  molleton,  on 
effectue  des  filtrations  moins  parfaites  qu’avec  les  filtres  de  papier.  Les  pro- 
duits obtenus  sont  désignés  sous  le  nom  de  colatures. 

Les  filtres  de  chanvre  ou  de  coton  sont  de  simples  carrés  de  toile  que  l’on 

tend  modérément  sur  des  châssis. 

Suivant  leur  forme  et  leur  nature,  les  filtres  de  laine  prennent  le  nom  de 
blanchet , étamine , chausse. 

Les  filtres  de  laine  ne  peuvent  servir  à la  clarification  des  liqueurs  alca- 
lines qui  les  détruisent. 


Filtres  divers.  — Coton  cardé.  Charpie. 

Pour  la  filtration  de  très  petites  quantités  de  liquide,  on  se  sert  fréquem- 
ment  de  coton  cardé  que  l’on  place  au  fond  d’un  entonnoir  en  le  tassant 
modérément. 

La  charpie  peut  dans  bien  des  cas  remplacer  le  coton  carde  ; le  coton 
hydrophile  est  encore  préférable. 

Fulmi-coton.  — M.  Bœttger  recommande  le  fulmi-coton  pour  la  filtration 
des  liquides  qui  s’altèrent  au  contact  des  matières  organiques.  Ce  procédé 
convient  très  bien  pour  filtrer  la  solution  de  permanganate  de  potasse  et  un 
certain  nombre  d acides. 

Verre  filé  ou  Glaswolle.  - Ce  produit  s’obtient  en  filant  du  verre  de  Bohême 
fondu  sur  un  cylindre  échauffé  auquel  on  imprime  un  mouvement  rotatoire.  On 
l’emploie  comme  le  coton  cardé  ; on  construit  des  entonnoirs  spéciaux  pour 
cet  usage,  ayant  un  renflement  à la  partie  supérieure  delà  douille  (fig.  147). 

On  utilise  le  glaswolle  pour  filtrer  des  solutions  acides  ou  alcalines,  les 
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solutions  salines  comme  celles  de  nitrate  d’argent,  la  liqueur  de  Fehling,  etc. 
11  est  préférable  à l’amiante  qui  se  met  plus  difficilement  en  boule,  et  qui 
présente  l’inconvénient  de  se  détacher  par  fragments  venant  nagera  la  sur- 
face du  liquide  filtré.  Enfin,  il  peut  servir  un  très  grand  nombre  de  fois, 
puisqu’il  suffit  pour  le  purifier  de  le  laver  à grande  eau  et  de  le  sécher. 

Verre  pilé.  — Le  verre  pilé  peut  servir  aux  mêmes  usages  que  le  verre  filé, 
mais  il  est  beaucoup  moins  commode.  Pour  l’employer,  on  obstrue  la  douille 
d’un  entonnoir  avec  quelques  fragments  de  verre  un  peu  gros;  on  recouvre 
ces  fragments  avec  du  verre  un  peu  plus  divisé,  et  sur  le  tout  on  dépose  une 
couche  de  verre  en  poudre. 

Amiante.  — L’amiante  peut  être  employée  comme  le  verre  filé. 

Enfin  on  emploie  encore,  surtout  pour  la  filtration  de  l’eau,  le  sable,  le 
charbon,  les  pierres  poreuses,  le  feutre,  la  laine,  les  éponges,  etc.  A part  les 
pierres  poreuses,  ces  filtres  ne  trouvent  guère  leur  place  dans  le  laboratoire 
du  chimiste;  ils  sont  surtout  employés  par  l’industrie. 

FUSION 

On  nomme  fusion  et  quelquefois  liquéfaction  l’opération  qui  consiste  à 
faire  passer  un  corps  de  l’état  solide  à l’état  liquide,  en  le  portant  à une 
température  convenable. 

La  deuxième  dénomination  est  plus  spécialement  appliquée  à la  fusion  des 
matières  végétales  ou  animales. 

Appliquée  aux  sels,  la  fusion  est  aqueuse  ou  ignée. 

La  fusion  aqueuse  se  produit  quand  on  chauffe  un  sel  contenant  de  l’eau 
de  cristallisation  ; c’est  une  véritable  dissolution  du  sel  dans  l’eau  qui  s’y 
trouve  combinée. 

La  fusion  ignée  est  la  lusion  des  sels  anhydres,  anhydres  soit  naturelle- 
ment, soit  par  le  fait  d’une  fusion  aqueuse  prolongée. 

Cette  opération  s’effectue  le  plus  souvent  dans  des  creusets  de  composition 
variable  suivant  la  nature  du  corps  à chauffer. 

En  général  chaque  corps  défini  fond  à une  température  déterminée  que 
1 on  nomme  point  de  fusion.  Quand  en  chauffant,  on  a atteint  le  point  de 
fusion,  la  température  reste  constante  pendant  toute  la  durée  de  la  fusion. 

Les  points  de  fusion  sont  excessivement  variables  : l anhydride  sulfureux 
fond  à — '10°,  le  mercure  à — 40°  ; la  silice  ne  fond  qu’avec  l’aide  du  chalu- 
meau oxhydrique.  On  peut  admettre  que  tous  les  corps,  lorsqu’ils  ne  se 
décomposent  pas,  sont  susceptibles  d’être  amenés  à l’état  liquide  sous  l’in- 
fluence d’une  source  de  chaleur  suffisamment  intense. 

Pour  déterminer  les  points  de  fusion,  on  emploie  souvent  le  procédé  sui- 
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vaut  : on  introduit  une  petite  quantité  de  matière  dans  un  mince  tube  de 
verre  que  l’on  dispose  dans  un  bain-marie  convenable,  dans  lequel  on  place 
un  thermomètre  très  sensible.  On  chauffe  très  lentement,  et  on  observe 
simultanément  la  fusion  et  le  thermomètre.  On  recommence  autant  de  fois 
qu’il  est  nécessaire  pour  obtenir  une  bonne  moyenne. 

Il  est  très  difficile  d’établir  avec  précision  le  point  de  fusion  des  corps 
subissant  la  fusion  pâteuse,  c’est-à-dire  passant  graduellement  de  l’état 
solide  à l’état  liquide,  comme  le  verre  et  beaucoup  de  corps  gras  et  résineux. 

La  pression  fait  un  peu  varier  les  points  de  fusion  ; elle  les  élève  quand 
les  corps  se  dilatent  en  fondant,  et  les  abaisse  dans  le  cas  contraire. 

La  fusion  sert  à préparer  un  certain  nombre  de  produits,  à en  reconnaître 
la  pureté  et  à séparer  diverses  substances  les  unes  des  autres.  Elle  est  aussi 
employée  quelquefois  pour  faciliter  la  pulvérisation  (zinc,  étain,  plomb,  etc.). 

LOTION  OU  LAVAGE 

La  lotion  ou  lavage  est  une  opération  destinée  à enlever  toute  substance 
étrangère,  soluble  ou  insoluble,  à l’objet  lavé. 

Quelques  auteurs  emploient  le  mot  lotion  quand  la  substance  étrangère  es! 
soluble  et  le  mot  lavage  quand  elle  est  insoluble. 

Les  précipités  chimiques,  quand  ils  sont  en  quantité  un  peu  notable  sonl 
lavés  par  décantation.  Pour  laver  par  filtration,  on  jette  le  précipité  sur  un 
filtre  sans  plis;  on  le  recouvre  avec  le  liquide  laveur,  en  ayant  soin  de  faire 
arriver  le  précipité  au  fond  du  filtre  : dès  que  le  liquide  s’est  complètement 
écoulé,  on  remplit  de  nouveau  le  filtre,  et  on  continue  ces  affusions  jusqu’à  ce 
que  le  liquide  filtré  n’indique  plus  par  les  réactifs  la  présence  du  corps  à éli- 
miner ouqu’il  nelaisse  plus  de  résidu  par  évaporation  sur  une  lame  de  platine. 
Il  est  important  de  ne  remettre  du  liquide  sur  le  filtre  qu’après  l’écoulement 
complet  de  celui  qu’on  y avait  versé  précédemment.  La  théorie  indique  qu’on 
arrive  ainsi  à un  lavage  plus  parfait  avec  une  moindre  quantité  de  liquide. 

Les  liquides  chauds  donnent  des  lavages  plus  complets  et  plus  rapides  que 
les  liquides  froids,  mais  ils  ne  peuvent  être  employés  dans  tous  les  cas. 

PESÉES 

La  pesée  simple  sur  une  balance  ordinaire  ne  présente  rien  d’intéressant 
à signaler. 

Pour  faire  les  pesées  de  précision  on  opère  toujours  par  la  double  pesée  de 
Borda  ou  pesée  par  substitution;  dans  ces  conditions,  la  pesée  est  exacte, 
même  quand  les  deux  bras  du  fléau  n'ont  pas  strictement  la  même  longueur. 

On  opère  ordinairement  de  la  manière  suivante  : la  substance  à peser  est 
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toujours  placée  dans  un  vase  quelconque  qu’il  faut  tarer  au  préalable;  pour 
cela,  sur  le  plateau  gauche  de  la  balance  on  dispose  un  poids  plus  lourd  que 
le  vase  à tarer  et  le  contenu  qu’il  doit  recevoir  ; dans  le  plateau  droit  on 
dispose  le  vase  et  on  ajoute  des  poids  (toujours  saisis  avec  une  pince  pour 
qu’ils  ne  s’oxydent  pas)  méthodiquement  jusqu’à  ce  que  l’aiguille  donne  des 


oscillations  d’égale  amplitude  de  chaque  côté  du  zéro.  On  lit  les  poids 
obtenus  et  on  les  inscrit  par  exemple  sous  la  forme  suivante  : 

Capsule  en  platine  n°  2 50  — 14gr,225 

On  introduit  alors  la  substance  à peser  dans  la  capsule  et  on  pèse  dans  les 
conditions  indiquées  plus  haut  ; on  aura  par  exemple 

Capsule  avec  sulfate  de  baryte 50  — 13?r,912 

d’où  sulfate  de  baryte 0^,313 

On  doit  toujours  inscrire  les  pesées,  et  avec  le  plus  grand  soin. 

Il  est  bien  entendu  que  l’on  ne  pose  jamais  rien  sur  le  plateau  d’une  balance 
sans  que  celle-ci  soit  au  repos. 

Les  derniers  essais  d’équilibre  doivent  être  faits,  la  cage  de  la  balance 
étant  close,  afin  d’éviter  l'action  des  courants  d’air. 

Enfin  il  faut  se  rappeler  que  les  corps  à peser  doivent  être  complètement 
froids  ; s ils  étaient  chauds,  ils  détermineraient  un  courant  d’air  qui 
influencerait  singulièrement  la  pesée. 

L’atmosphère  de  la  balance  doit  être  maintenue  sèche  à l’aide  du  chlorure 
de  calcium  desséché.. 

Les  substances  hygrométriques  doivent  être  pesées  entre  deux  verres  de 
montre  rodés  et  maintenus  par  une  armature  (fig.  289)  ou  dans  de  petits 
flacons  légers,  fermés  à l’émeri  (fig.  290). 


PRÉCIPITATION 

On  désigne  soiis  ce  nom  l’opération  qui  consiste  à séparer  un  corps  rapi- 
dement et  sous  forme  très  divisée,  au  sein  d’un  liquide  renfermant  ce  corps 
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ou  des  substances  capables  de  le  produire;  on  nomme  'précipité  le  produit 
ainsi  obtenu,  et  précipitant  le  réactif  qui  sert  à obtenir  la  précipitation. 

La  précipitation  peut  être  produite  : 

1°  Par  voie  électrolytique.  C’est  un  cas  trop  spécial  pour  nous  en  occuper  ici; 

2Ù  En  diminuant  la  solubilité  d’un  corps  dans  son  dissolvant  actuel.  — 
La  chaleur  précipite  une  solution  de  citrate  de  chaux;  l’alcool  augmente 
l’insolubilité  des  sulfates  de  chaux  et  de  plomb  dans  l’eau  ; 

3°  Par  des  réactifs  qui  peuvent  être  solides,  liquides  ou  gazeux. 

Les  réactifs  solides  doivent  présenter  une  grande  surface  pour  agir  plus 
rapidement  (précipitation  de  Cu  par  Fc  ouZn);  il  faut  agiter  fréquemment 
pour  renouveler  les  surfaces  en  contact  (précipitation  des  sesquioxydes  par 
le  carbonate  barv tique). 

L’addition  des  réactifs  liquides  doit  être  faite  lentement  en  agitant  et  en 
opérant  par  tâtonnements  de  manière  à ne  pas  ajouter  un  trop  grand  excès 
de  réactif. 

Il  faut  employer  des  liqueurs  de  concentration  convenable;  les  précipités 
gélatineux  doivent  être  obtenus  en  liqueurs  diluées  ; ils  sont  ainsi  plus  faciles  à 
laver. 

Il  n’est  pas  indifférent  d’opérer  à chaud  ou  à froid;  le  sulfate  de  baryte 
obtenu  dans  une  liqueur  bouillante  est  beaucoup  plus  facile  à filtrer. 

Les  gaz  doivent  être  amenés  par  un  tube  de  verre  jusqu’au  fond  de  la  solu- 
tion ; le  courant  doit  être  lent  ; suivant  les  cas  on  opère  à froid  ou  à 
chaud. 

RÉFRIGÉRATION 

La  réfrigération  s’effectue  souvent  par  simple  rayonnement  dans  l’air;  mais 
dans  un  certain  nombre  de  cas,  il  faut  une  réfrigération  plus  active  et  plus 
rapide,  et  c'est  à l’eau  que  l’on  s’adresse  ; s’il  n’y  a aucun  inconvénient,  la 
substance  à refroidir  et  l’eau  sont  mises  en  contact  direct;  mais  si  l’on  veut 
condenser  des  vapeurs,  cas  habituel,  on  a recours  à des  réfrigérants,  tube  de 
Liebig,  serpentins,  etc.  (voy.  p.  157). 

Il  est  évident  que  l’on  doit  disposer  le  réfrigérant  d’une  façon  différente 
suivant  que  l’on  désire  que  la  vapeur  condensée  soit  séparée  du  liquide  qui 
l’a  produite,  ou  qu’au  contraire,  elle  se  mélange  avec  lui  à nouveau. 

La  réfrigération  peut  encore  être  produite  par  la  fusion  d’un  corps  (glace), 
par  les  mélanges  réfrigérants,  dont  nous  avons  déjà  parlé  à propos  de  la  con- 
gélation qui  n’est  qu’un  cas  particulier  de  la  réfrigération,  par  la  volatilisa- 
tion (éther)  ; les  diverses  machines  à froid  (ammoniaque,  chlorure  de  méthyle 
acide  carbonique)  sont  basées  sur  l’abaissement  de  température  produit  par 
la  volatilisation. 
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SOLIDIFICATION 

Quand  on  refroidit  de  plus  en  plus  un  liquide,  il  arrive  un  moment  où  il 
prend  l’état  solide  ; le  plus  souvent  ce  changement  d’état  se  produit  brusque- 
ment; dans  ce  cas,  la  température  de  solidification  est  ordinairement  la 
même  que  la  température  de  fusion  : cependant,  dans  certains  cas,  il  se  pro- 
duit un  phénomène  de  surfusion , très  analogue  à celui  de  la  sursaturation, 
et  qui  consiste  en  ce  fait  que  le  corps  reste  liquide  à une  température  infé- 
rieure à celle  de  la  fusion  ; mais  si  on  vient  à introduire  un  petit  fragment 
du  même  corps  solidifié  ou  d’un  corps  isomorphe,  la  surfusion  cesse  aussitôt 
et  la  température  de  la  masse  remonte  à celle  du  point  de  fusion. 

On  détermine  le  point  de  solidification  en  prenant  des  précautions  ana- 
logues à celles  que  nous  avons  indiquées  pour  prendre  la  température  du 
point  de  fusion. 

La  cristallisation  et  la  précipitation  sont  des  cas  particuliers  de  la  solidi- 
fication ; nous  les  avons  déjà  étudiés. 

SOLUT ION 

« Lorsqu’on  met  un  corps  liquide  en  présence  d’un  autre  corps  solide, 
liquide  ou  gazeux,  il  arrive  fréquemment  que  les  deux  corps  s’unissent  de 
façon  à former  un  système  liquide  et  homogène.  Plusieurs  cas  se  présentent 
alors. 

Tantôt  le  système  se  comporte  comme  une  combinaison  véritable,  unique, 
formée  en  proportions  définies  et  incapable  de  s’unir  avec  une  nouvelle  dose 
de  l’un  des  composants. 

Tantôt,  au  contraire,  et  ce  cas  est  le  plus  fréquent,  on  peut  ajouter  au  sys- 
tème formé  tout  d’abord  plusieurs  doses  nouvelles  de  l’un  ou  de  l’autre  des 
composants,  voire  même  de  tous  les  deux,  de  façon  à constituer  une  série  de 
systèmes  liquides  et  homogènes,  dans  lesquelles  la  proportion  relative  des 
composants  varie  d’une  manière  continue  et  indéfinie  ; c’est  ce  que  l’on 
appelle  une  dissolution. 

Quelle  est  la  nature  véritable  de  cet  état  des  corps  ? Quel  rôle  physique  et 
chimique  remplit  le  dissolvant,  l’eau  en  particulier  à laquelle  on  a le  plus  sou- 
vent recours?  Les  particules  du  corps  dissous  sont-elles  simplement  mélan- 
gées au  dissolvant,  c’est-à-dire  écartées  les  unes  des  autres,  sans  changement 
dans  leur  nature  chimique  à la  façon  d’une  poussière  impalpable  répandue 
uniformément  dans  le  liquide,  ou  tout  au  plus,  modifiées  dans  leurs  arran- 
gements physiques  relatifs,  ainsi  qu’il  arrive  lors  de  la  fusion  d’un  corps 
solide?  ou  bien  le  dissolvant  exerce-t-il  une  action  propre,  soit  en  se  combi- 
nant intégralement  avec  le  corps  dissous  pour  former  un  nouveau  composé, 
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lequel  se  distinguerait  des  combinaisons  chimiques  par  le  caractère  indéfini 
de  ses  proportions,  soit  en  se  combinant  en  partie  avec  la  totalité  du  corps 
dissous,  pour  former  un  véritable  composé  défini,  lequel  se  dissémine  ensuite 
physiquement  au  sein  du  dissolvant?  Enfin  le  dissolvant  est  susceptible 
d’opérer  une  décomposition  chimique  véritable,  en  séparant  tout  ou  partie 
du  corps  primitif  dans  ses  composants,  ces  derniers  d’ailleurs  pouvant  demeu- 
rer libres  au  sein  du  liquide,  avec  lequel  ils  sont  mêlés,  confondus,  ou  se 
combiner  à leur  tour  et  séparément  avec  le  dissolvant,  chacun  d’eux  formant 
avec  ce  dernier  soit  une  combinaison  indéfinie,  soit  une  combinaison  définie 
disséminée  dans  la  masse  du  liquide  ? 

Telles  sont  les  principales  manières  d’envisager  les  dissolutions.  La  variété 
des  phénomènes  naturels  est  si  grande  que  chacune  de  ces  hypothèses  semble 
réalisée  et  applicable  dans  un  certain  ordre  de  dissolutions. 

Dans  la  dissolution,  il  y a absorption  de  chaleur,  ce  qui  tient  : 

1°  A un  changement  d’état  analogue  à la  fusion  ; 

2°  A l’écartement  des  molécules. 

Mais  comme  la  solution  peut  être  accompagnée  de  phénomènes  concomi- 
tants dégageant  de  la  chaleur,  la  résultante  peut  être  ou  nulle  ou  bien  con- 
sister en  une  élévation  ou  en  un  abaissement  de  température.  » Beuthelot. 

Les  dissolvants  employés  sont  nombreux.  Ce  sont  l’eau,  l’alcool,  l’éther,  la 
glycérine,  les  huiles  fixes,  le  chloroforme,  le  sulfure  de  carbone,  les  carbures 
d’hydrogène. 

On  a remarqué  qu’il  existe  ordinairement  entre  la  nature  du  corps  dissous 
et  celle  de  son  dissolvant  une  certaine  corrélation.  Le  mercure,  qui  est  un 
métal,  dissout  presque  tous  les  métaux.  L’alcool  dissout  un  grand  nombre 
de  substances  organiques  ; les  huiles  fixes  dissolvent  avec  facilité  les  corps 
gras  qui  ont  une  composition  analogue.  Cependant  l'adage  des  alchimistes, 
le  semblable  dissout  son  semblable , ne  peut  être  érigé  en  règle  absolue,  car 
il  rencontre  de  nombreuses  exceptions. 

Détenninalion  de  la  solubilité.  — La  saturation  dans  une  dissolution 
maintenue  à une  température  invariable  est  le  terme  auquel  le  dissolvant 
toujours  en  contact  avec  le  corps  à dissoudre,  ne  peut  plus  ni  en  prendre, 
ni  en  abandonner  aucune  portion.  Le  rapport  qui  existe  alors  entre  le  corps 
dissous  et  le  dissolvant,  détermine  le  degré  de  la  solubilité  de  ce  corps  pour 
la  température  en  expérience. 

On  peut  obtenir  une  solution  saturée  soit  en  chauffant  le  dissolvant  avec 
un  excès  de  la  substance  et  laissant  refroidir  le  mélange  à la  température 
voulue,  soit  au  contraire  en  chauffant  les  deux  corps  en  présence  jusqu’au 
degré  voulu.  Dans  les  deux  cas,  il  faut  maintenir  la  température  constante 
au  moins  pendant  une  heure. 
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La  solution  obtenue,  on  en  prend  un  poids  connu  que  l’on  évapore  à siccité 
dans  un  ballon  incliné  à 45°  ; on  chasse  les  dernières  traces  d’humidité  à 
l’aide  d’un  tube  de  verre  adapté  à un  soufllet;  la  pesée  indique  le  poids  du 
résidu.  Dans  beaucoup  de  cas,  on  peut  avoir  recours  à des  méthodes  spé- 
ciales ; ainsi  la  solubilité  d’un  acide  ou  d’une  base  se  détermine  facilement 
au  moyen  des  liqueurs  titrées;  il  en  est  de  même  pour  un  certain  nombre  de 
chlorures,  de  phosphates,  etc. 

On  peut  représenter  graphiquement  la  solubilité  des  corps  en  marquant  la 
température  sur  la  ligne  des  abscisses  et  en  prenant  sur  les  ordonnées  des 
longueurs  proportionnelles  aux  quantités  dissoutes.  La  solubilité  des  corps 
est  alors  représentée  soit  par  une  ligne  droite,  soit  par  des  courbes  dont 
l’équation  est  une  formule  du  deuxième  ou  du  troisième  degré  et  quelquefois 
même  d’un  ordre  plus  élevé. 

Quand  il  s’agit  de  traiter  par  les  dissolvants  les  substances  végétales  ou 
animales  dont  la  composition  est  fort  complexe,  il  est  difficile  de  préciser 
l’action  probable  de  tel  ou  tel  dissolvant,  parce  que  le  plus  souvent  les  prin- 
cipes immédiats  sont  engagés  dans  des  combinaisons  particulières.  Ainsi  la 
cantharidine  est  insoluble  dans  l’eau,  et  cependant  une  décoction  de  cantha- 
rides est  vésicante.  Inversement,  un  principe  soluble  à l’état  de  liberté  peut 
ne  pas  l’être  à l’état  de  combinaison  naturelle  ; enfin  quelques  principes, 
l’essence  de  moutarde  par  exemple,  se  forment  sous  l’influence  des  dissol- 
vants. 

Le  traitement  de  ces  substances  se  fait  par  divers  procédés,  savoir: 

1°  Solution  simple  ; 

2°  Macération  ; 

3°  Infusion  ; 

4°  Digestion  ; 

5°  Décoction  ; 

6°  Lixiviation. 

Nous  étudierons  ici  la  solution  simple;  les  autres  procédés  sont  surtout 
étudiés  dans  les  traités  de  pharmacie. 

1°  Solution  simple. 

Il  faut  étudier  la  solution  des  gaz,  celle  des  liquides,  et  celle  des  solides; 
c’est  œuvre  déjà  faite  pour  les  gaz. 

Solution  des  liquides. 

Lorsqu’on  mélange  deux  liquides,  l’opération  se  fait  le  plus  souvent  sans 
aucune  précaution  spéciale  ; il  faut  cependant  en  excepter  le  cas  où  le  mé- 
lange est  susceptible  de  dégager  une  grande  quantité  de  chaleur  ; pour  obte- 
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nir  de  l’acide  sulfurique  dilué,  on  versera  lentement  l’acide  dans  l’eau,  et  non 
l'eau  dans  l’acide,  afin  d’éviter  toute  projection  par  suite  d’une  brusque  élé- 
vation de  température.  S'il  s’agit  d’un  liquide  volatil  et  dangereux,  comme  le 
brome,  on  aura  soin  de  le  manier  sous  une  couche  d’eau  ou  d’un  autre 
liquide  convenablement  approprié,  capable  de  s’opposer  à la  diffusion  des 
vapeurs. 

Théorie.  — « Deux  liquides  mis  en  présence  peuvent,  soit  demeurer  sans 
action  réciproque  (eau  et  mercure),  soit  se  mêler  en  toutes  proportions  (eau 
et  acide  azotique),  soit  se  dissoudre  réciproquement,  mais  de  façon  à for- 
mer, d’après  les  proportions  relatives,  tantôt  un  mélange  homogène,  tantôt 
deux  couches  distinctes,  renfermant  chacune  une  certaine  dose  des  deux 
liquides  composants. 

« Dans  le  premier  cas,  l’absence  d'action  réciproque  est  confirmée  par  ces 
faits,  qu’il  n’y  a point  de  dégagement  de  chaleur  au  contact  des  deux  corps 
et  que  la  tension  de  vapeur  du  mélange  est  précisément  la  somme  des  ten- 
sions des  deux  liquides  séparés.  Au  contraire,  dans  les  deux  autres  cas,  il  y a 
toujours  une  diminution  de  tension,  dont  l'étendue  indique  la  grandeur  des 
actions  réciproques. 

* Celles-ci  sont  encore  attestées  par  les  variations  des  diverses  propriétés  phy- 
siques (densité,  point  de  fusion,  point  d’ébullition,  chaleurs  spécifiques,  etc.) 
et  surtout  par  la  formation  de  certains  composés  cristallisables.  Elles  le  sont 
aussi  par  l’existence  et  la  grandeur  des  dégagements  ou  des  absorptions  de 
chaleur,  car  le  signe  même  du  phénomène  thermique  peut  changer  suivant 
les  proportions  relatives  et  la  température.  Ainsi,  l’acide  cyanhydrique  mêlé 
avec  une  petite  quantité  d’eau  absorbe  de  la  chaleur,  tandis  qu’il  en  dégage 
si  la  dose  d’eau  est  très  grande. 

« Quand  les  quantités  de  chaleur  produites  par  le  mélange  des  deux 
liquides  sont  considérables,  il  est  licite  et  conforme  aux  analogies  d’admettre 
l'existence  de  composés  définis  entre  le  dissolvant  et  le  corps  dissous,  mais 
l'interprétation  est  plus  douteuse  quand  il  s’agit  de  quantités  de  chaleur 
faibles  ou  négatives  ; les  travaux  purement  physiques  accomplis  par  le 
simple  mélange  des  liquides  et  parla  désagrégation  des  particules  complexes 
qui  constituaient  chacun  d’eux  avant  le  mélange  se  trouvant  confondus  avec 
les  effets  des  combinaisons  proprement  dites.  » (Bertiielot.) 

Solution  des  solides. 

Théorie.  — « Un  solide  étant  mis  en  présence  d’un  liquide,  plusieurs  cas 
se  présentent  : 

« 1°  Les  deux  corps  peuvent  demeurer  sans  action  apparente,  le  liquide 
ne  mouillant  pas  le  solide  ; 
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2°  Le  liquide  et  le  solide  peuvent  réagir  sans  donner  naissance  à un 
mélange  réellement  homogène.  Ainsi  le  liquide  peut  mouiller  le  solide  et 
l’imbiber,  en  vertu  d’une  action  purement  capillaire,  sans  s’y  combiner 
pourtant  et  sans  le  dissoudre.  Il  arrive  même  parfois  que  le  liquide  im- 
prègne le  solide  et  le  gonfle,  ce  qui  se  présente  avec  les  corps  colloïdes,  par 
exemple  ; 

3°  Le  solide  et  le  liquide  se  combinent  en  formant  un  composé  défini 
eristallisable.  Tantôt  ce  composé  est  insoluble  dans  un  excès  de  liquide 
comme  le  sulfate  de  chaux,  tantôt  il  est  soluble  dans  un  excès  de  liquide, 
comme  les  hydrates  définis  des  acides  solides  (acide  oxalique  G-  H2  O4 H-  2H2  O), 
les  hydrates  des  bases  solides  (KIIO  4-  2H20),  enfin  les  hydrates  des  sels 
(SNa2OV102HO); 

« 4°  Le  liquide  et  le  solide  peuvent  aussi  se  mélanger  et  constituer  une 
masse  transparente,  d’apparence  homogène,  mais  formée  suivant  des  pro- 
portions indéfinies  et  sans  limite  fixe.  Cette  masse  est  en  outre  incapable  de 
résister  à la  dialyse  ; c’est  ce  qu’on  appelle  la  pseudo-solution.  L’addition 
de  quelques  traces  d’un  sel  quelconque  à la  liqueur  suffit  souvent  pour  faire 
cesser  cet  état  et  pour  précipiter  le  corps  pseudo-soluble.  Il  existe  même  des 
cas  de  ce  genre  pour  le  mélange  de  deux  liquides. 

« 3°  Le  liquide  et  le  solide  peuvent  se  mélanger,  en  formant  une  dissolu- 
tion véritable,  caractérisée  par  cette  circonstance  qu’il  existe  un  rapport 
constant  et  défini,  pour  chaque  température  entre  le  poids  du  corps  dissous, 
et  celui  du  dissolvant  (coefficient  de  solubilité).  Ce  rapport  n’est  pas  modifié 
d’une  manière  appréciable  par  la  présence  d’une  petite  quantité  d’un  sel 
étranger  dénué  d’action  chimique  sur  le  corps  dissous.  Le  coefficient  de  solu- 
bilité change  avec  la  température  ; il  croît  généralement  à mesure  que  celle-ci 
s’élève.  Réciproquement,  si  la  température  s’abaisse,  le  solide  se  dépose  et 
la  liqueur  en  retient  précisément  la  même  proportion  qui  l’avait  saturée 
pendant  l’opération  inverse. 

« On  voit  par  là  que  la  définition  complète  de  la  dissolution  normale  exige 
l’accomplissement  d’un  cycle  complet,  dans  lequel  les  corps  sont  ramenés  a 
leur  état  initial. 

« A ce  point  de  vue,  la  dissolution  n'offre  un  sens  véritablement  précis  et 
caractérisé  par  des  phénomènes  invariables  que  pour  les  corps  cristallisés, 
les  corps  amorphes  revenant  rarement  à leur  état  primitif,  après  qu’ils  ont 
traversé  une  série  de  transformations. 

« Les  phénomènes  de  la  dissolution  normale  sont  en  quelque  sorte  inter- 
médiaires entre  le  simple  mélange  et  la  combinaison  véritable.  En  effet, 
d’une  part,  l’aptitude  à s’unir  pour  former  un  système  homogène  indique 
une  affinité  réelle  entre  le  solide  et  le  dissolvant  ; mais,  d’autre  part,  cette 
union  cesse  sous  l’influence  d’une  simple  évaporation,  et  elle  se  produit,  en 
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apparence  du  moins,  suivant  des  proportions  qui  varient  d’une  manière  con- 
tinue avec  la  température. 

« Cependant  il  me  paraît  probable  que  le  point  de  départ  de  la  dissolu- 
tion proprement  dite  réside  dans  la  formation  de  certaines  combinaisons 
définies  entre  le  dissolvant  et  le  corps  dissous.  Tels  seraient  les  hydrates 
définis  formés  au  sein  de  la  liqueur  même,  entre  les  sels  et  l’eau  existant 
dans  cette  liqueur,  hydrates  analogues  ou  identiques  aux  hydrates  définis 
des  mêmes  composants,  connus  sous  l'état  cristallisé  (Berthelot).  » 

Nous  avons  vu  que  généralement  la  solubilité  des  sels  augmente  avec  la 
température,  cependant  quelques  sels  et  en  particulier  un  certain  nombre 
de  sels  calciques  sont  moins  solubles  à chaud  qu’à  froid  ; d’autres  ont  un 
maximum  de  solubilité  à une  température  donnée  ; ainsi  ]e  sulfate  de  soude 
a son  maximum  de  solubilité  à 33°  ; il  est  probable  qu’à  cette  température, 
le  sulfate  de  soude  cristallisé  SNa204,  ÎOIPO  se  décompose,  soit  en  sulfate 
de  soude  anhydre,  soit  en  un  nouvel  hydrate  de  solubilité  différente. 

Pour  opérer  la  dissolution,  on  peut  chauffer  afin  d’activer  l’opération,  si 
l’élévation  de  température  est  sans  inconvénient  ; il  en  est  ainsi  le  plus  sou- 
vent, quand  l'eau  est  le  dissolvant  employé  ; si  on  utilise  l'alcool  ou  l’éther, 
si  on  opère  sur  des  quantités  un  peu  notables,  il  faut  employer,  quand  on 
chauffe,  des  appareils  condensateurs. 

La  solution  s'opère  d’autant  plus  rapidement  que  le  corps  soumis  à l’action 
du  liquide  est  plus  divisé  ; elle  se  termine  encore  plus  promptement  quand, 
par  l'agitation,  on  renouvelle  les  surfaces  de  contact  entre  le  liquide  et  le 
corps  que  l’on  veut  dissoudre. 

Un  procédé  avantageux  pour  hâter  la  dissolution  d'un  corps  solide,  con- 
siste à le  placer  sur  un  diaphragme  maintenu  à la  surface  du  dissolvant  ! 
la  partie  du  liquide  en  contact  avec  le  solide  le  dissout,  et,  devenue  plus 
dense,  descend  à la  partie  inférieure,  de  telle  sorte  que  le  liquide  le  moins 
saturé  se  trouve  toujours  en  contact  avec  la  substance  à dissoudre. 

Inutile  de  dire  qu’il  faut  employer  des  vases  inattaquables  parles  matières 
en  contact  avec  eux. 

Sur  saturation.  — Certaines  solutions  saturées  à une  température  élevée  et 
abandonnées  au  refroidissement  à l’abri  de  l’air  restent  limpides,  et  ne  cris- 
tallisent pas,  comme  elles  devraient  le  faire  en  vertu  du  coefficient  de  solu- 
bilité du  sel  dissous  ; on  dit  alors  qu’elles  sont  sursaturées  ; mais  si,  dans 
cette  solution,  on  introduit  un  cristal  isomorphe  du  sel  dissous,  la  sursatu- 
ration cesse  aussitôt  et  la  cristallisation  se  produit  ; l’air  lui-même  peut  pro- 
duire le  même  résultat  parce  qu’il  contient  en  suspension  une  grande  quan- 
tité de  cristaux.  Cette  cessation  d’état  produit  un  dégagement  de  chaleur, 
résultant  de  ce  qu’un  liquide  passe  à l’état  solide. 
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La  sursaturation,  et  la  propriété  qu’ont  les  cristaux  isomorphes  de  la 
faire  cesser,  ont  été  utilisées  soit  pour  obtenir  un  corps  sous  plusieurs 
formes  différentes  ou  sous  plusieurs  formes  symétriques  (soufre  octaédrique 
et  prismatique,  chlorate  de  soude  droit  et  gauche,  soit  pour  séparer  divers 
corps  ou  diverses  formes  du  même  corps  (acide  tartrique  droit  et  gauche). 

S U B L 1 M A T I O N 

• * 

La  sublimation  n’est  autre  chose  que  la  distillation  des  corps  solides  à la 
température  ordinaire.  Elle  s’effectue  le  plus  souvent  dans  des  inatras  en 
verre  ou  dans  des  cornues  de  grès  ou  de  porcelaine.  La  condensation  des 
vapeurs  étant  presque  toujours  facile  ne  nécessite  pas  l’emploi  d’un  réfri- 
gérant; on  couvre  imparfaitement  les  matras  ; on  bouche  à demi  les  cornues 
et  en  général  cela  suffit. 

Si  les  vapeurs  sont  moins  faciles  à condenser,  on  a recours  à un  véritable 
appareil  distillatoire  avec  allonge  et  ballon. 

Quelquefois  on  opère  dans  des  tubes  en  porcelaine. 

Pour  l’acide  benzoïque,  on  met  le  benjoin  dans  un  camion  ; on  recouvre 
avec  une  feuille  de  papier  à filtre  et  on  surmonte  le  tout  d’un  cône  en  carton 
mince  percé  d’un  petit  trou  à sa  partie  supérieure  ; les  vapeurs  émises  par 
la  substance  chauffée  traversent  le  papier  à filtrer  et  se  condensent  dans 
le  cône. 

> VAPORISATION 

La  vaporisation  est  une  opération  analogue  à l’évaporation;  elle  en  diffère 
par  ce  fait  que,  dans  la  vaporisation,  on  utilise  les  vapeurs  produites  tandis 
que,  dans  l’évaporation,  on  ne  cherche  qu’à  s'en  débarrasser. 


FORMULES  ET  RENSEIGNEMENTS 


CHAUX  SODÉE 

Ou  dissout  dans  l’eau  une  partie  de  soude  : on  ajoute  à la  solution  deux  parties 
de  chaux  éteinte,  on  évapore;  on  calcine  ensuite  le  résidu  sec  dans  un  creuset;  on 
brise  en  petits  fragments. 

On  conserve  à l’abri  de  l’air. 

La  chaux  sodée  ne  fond  pas  et  n’attaque  pas  le  verre,  comme  le  font  la  potasse  et 
la  soude 

Il  est  bon  de  s’assurer  que  ce  produit  ne  dégage  pas  d’ammoniaque  sous  l’in- 
fluence de  la  chaleur. 

EAU  AMIDONNÉE 

On  pulvérise  ensemble  3 grammes  de  fécule  de  pommes  de  terre  et  1 centigramme 
d’iodure  mercurique.  On  délaye  le  tout  dans  un  peu  d’eau,  et  la  bouillie  claire 
obtenue  est  versée  dans  un  litre  d’eau  en  ébullition.  On  décante  après  repos  pour 
n’utiliser  que  la  partie  limpide. 

Cette  solution  se  conserve  très  longtemps;  la  minime  quantité  d’iodure  mercu- 
rique ne  gêne  en  rien,  même  en  présence  de  II2S. 

RÉACTIF  IODURÉ  AMIDONNÉ 

A un  litre  d’eau  amidonnée,  ajoutez  2 grammes  d’iodure  de  potassium  et 
2 grammes  de  carbonate  de  soude  cristallisé. 

Pour  obtenir  le  papier  amidonné,  il  suffit  de  tremper  dans  cette  solution  des 
bandes  de  papier  d’impression  tin  et  blanc;  on  laisse  sécher  et  on  conserve  dans  un 
flacon  bien  fermé. 

SOLUTION  AMIDONNÉE  D’IODURE  DE  ZINC 

RÉACTIF  DE  T R O M S D O R F F 

On  met  : 

Chlorure  de  zinc 20  gr. 

Eau  pure 100  C.C. 

On  chauffe  à l’ébullitiou,  on  y introduit  progressivement  et  on  fait  dissoudre  : 

Amidon  pulvérisé 4 gr. 

délayés  préalablement  dans  de  l’eau  froide.  Au  liquide  refroidi,  on  ajoute  : 

Iodure  de  zinc 2 gr. 

On  porte  à 1,000  C.C.  et  on  filtre. 
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PAPIER  AMIDONNÉ  IODATÉ 

On  trempe  du  papier  dans  de  l’empois  d’amidon  fait  à 1/100  et  contenant  0"r,20 
d’iodate  de  potasse  pour  200  C.C.  d’empois.  Ce  papier  humecté  d’eau  sert  de  réactif 
pour  SO2. 

ÉLÉMENT  ZINC-CUIVRE  DE  GLADSTONE  ET  TRIBE 

On  traite  une  lame  de  zinc  mince  par  une  solution  de  sulfate  de  cuivre  à 0,01  ; le 
cuivre  se  précipite  sur  le  zinc  sous  forme  d’un  dépôt  noir  ; après  lavage  et  dessic- 
cation, l’élément  peut  être  employé.  Au  moment  de  s’en  servir,  on  l’humecte  d’abord 
avec  de  l’eau  distillée. 

Cet  élément  transforme  les  composés  nitriques,  d’abord  en  composés  nitreux, 
puis  en  ammoniaque  ; il  ramène  les  chlorates  à l’état  de  chlorures,  etc. 

LIQUEUR  II Y D ROTI  MÉTRIQUE 

1°  La  formule  primitive  de  Boutron  est  la  suivante  : 


Savon  de  Marseille 100  gr. 

Alcool  à 90° 1600  gr. 


Faites  dissoudre  à l’aide  de  la  chaleur  portée  jusqu’à  l’ébullition.  A cette  liqueur 
lîltrée,  on  ajoute  1000  grammes  d’eau  distillée;  on  obtient  ainsi  2kg,700  de  liquide. 
Le  titre  est  à déterminer. 

2°  La  liqueur  de  Boutron  se  prend  quelquefois  en  masse  pendant  l’hiver  : Denigès 
évite  cet  ennui  par  le  tour  de  main  suivant. 

Mettre  dans  un  ballon  d’un  litre  23  grammes  de  savon  blanc  de  Marseille  ou 
amygdalin,  coupé  en  menus  morceaux,  et  400  grammes  d’alcool  à 90°  (1/2  litre). 
Adapter  au  ballon  un  bouchon  muni  d’un  petit  tube  droit  effilé  à son  extrémité 
supérieure,  biseauté  inférieurement,  et  chauffer  à l’ébullition  jusqu’à  dissolution  du 
savon;  cela  fait,  ajouter  250  grammes  d’eau  distillée,  agiter  et  introduire  le  liquide 
dans  un  vase  à précipité,  qu’on  fermera  aussi  hermétiquement  qu’on  le  pourra  avec 
une  couverture  de  papier,  et  pendant  deux  ou  trois  jours  abandonner  le  vase  et  son 
contenu  dans  un  endroit  aussi  froid  que  possible  ; cette  dernière  recommandation 
est  la  plus  importante. 

Au  bout  de  ce  temps,  introduire  le  caillot  gélatineux,  s’il  s’en  est  formé,  et  le 
liquide  qui  le  baigne  le  plus  souvent,  dans  un  linge  placé  sur  un  entonnoir  et  en 
exprimer  fortement  la  masse  ; il  ne  reste  sur  le  linge  qu’un  résidu  très  peu  abondant 
et  qui  contraste  par  son  volume  définitif,  avec  celui  qu’il  occupait  avant  toute 
expression.  On  filtrera  de  nouveau  au  papier. 

3°  M.  Courtonne  a constaté  que  si  la  liqueur  hydrotimétrique  se  troublait,  cela  tenait 
à ce  qu’aujourd’hui  le  savon  blanc  de  Marseille  était  bien  rarement  préparé  avec  de 
l’huile  d’olives.  Il  a reconnu  qu’en  opérant  d’après  les  proportions  du  Codex  pour  le 
savon  amygdalin,  avec  d’une  part  les  huiles  d’olives,  d’amandes  et  l’acide  oléïque,  et 
d’autre  part  avec  la  potasse  ou  la  soude,  il  obtenait  des  liqueurs  de  bonne  conserva- 
tion. Cependant  il  donne  la  préférence  au  procédé  suivant. 

Dans  un  ballon  d’un  litre  de  capacité,  on  verse  : 

Huile  d’olives  ou  d’amandes  exactement  pesée  28  gr. 

Soude  à 36°  — — — 10  C.C. 

Alcool  à 90-95  — • — — 10  C.C. 

Après  quelques  minutes  de  chauffage  au  bain-marie  bouillant,  le  savon  est  formé. 
On  ajoute  alors  800  ou  900  C.  C.  d’alcool  à 60 dc;  on  agite  quelques  instants  pour 
dissoudre  le  savon  ; puis  on  filtre  dans  un  ballon  jaugé  d’un  litre  dont  on  complète 
le  volume  après  refroidissement  avec  de  l’alcool  à 60°. 
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Titrage.  — Pour  titrer  cette  liqueur  on  l’introduit  dans  la  burette  hydrotimétrique 
(fig.  291-292)  jusqu’au  trait  supérieur,  et  on  la  verse  dans  40  C.C.  d’une  solution 
d’épreuve  renfermant  0fe'r,59  d’azotate  barytique  par  litre,  jusqu’à  obtention  d’une 
mousse  persistante  (1/2  cent,  de  hauteur  et  durant  dix  minutes). 

Si  la  liqueur  savonneuse  possédait  son  titre  normal,  on  en  aurait  dépensé  vingt- 
deux  divisions  chiffrées,  soit  vingt-trois  divisions  effectives  (on  remplit  la  burette  d’une 
division  au-dessus  du  zéro  ; cette  division  représente  la  quantité  de  liqueur  néces- 
saire pour  produire  la  mousse  persistante  dans  40  C.C.  d’eau  distillée).  Comme  elle 
n’est  pas  normale,  supposons  qu’on  en  ait  employé  dix-huit  divisions  chiffrées,  soit 
dix-neuf  divisions  effectives  de  la  burette. 

En  ajoutant  (23 — 19)  = 4 divisions  d’eau  à chaque  19  divisions  de  notre  liqueur, 
c’est-à-dire  en  l’additionnant  de  4/19  de  son  volume  d’eau,  nous  lui  donnerons  son 
titre  normal. 

Il  suffira  donc  de  mesurer  exactement  le  volume  de  la  solution  qu’on  possède,  une 
fois  son  titrage  effectué,  de  multiplier  cette  quantité  par  la  fraction  4/19  pour 
obtenir  le  volume  d’eau  distillée  à ajouter  à la  liqueur  primitive;  on  obtiendra  ainsi 
une  liqueur  hydrotimétrique,  étalon,  à peu  près  inaltérable,  dont  22  divisions 
chiffrées  donneront  une  mousse  persistante  avec  40  C.C.  de  liqueur  barytique 
d’épreuve,  ainsi  qu’on  devra  d’ailleurs  s’en  assurer. 

Si  on  emploie  une  burette  ordinaire,  au  lieu  de  la  burette  hydrotimétrique,  on 
retranchera  1/10  de  C.C.  (constante  nécessaire  pour  produire  la  mousse)  et  les  divi- 
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Fig.  291. 


— Burette  hydrotimétrique. 


Fis- 


sions de  la  burette  multipliés  par  0,93  donneront  les  degrés  hydrotimétriques 
(2  C.C.  4 — 23  divisions  hydrotimétriques). 

Le  docteur  Freiuult  a longuement  étudié  cette  opération  et  l’a  rendue  d’une  pré- 
cision bien  supérieure  à celle  nécessaire  dans  le  cas  présent. 


LIQUEUR  DE  WANKLYN  ET  CH  AP  MANN 

POUR  I.E  DOSAGE  DE  L’.VZOTE  ALBUMINOÏDE  DANS  L’EAU 


Hydrate  de  potasse 200  gr. 

Permanganate  de  potasse 8 gr. 

Eau  distillée,  environ 1000  gr. 


Faites  dissoudre  et  portez  quelque  temps  à l’ébullition  pour  chasser  toute  trace 
d’ammoniaque  ou  de  matière  organique  nitrée  ; laissez  refroidir  : amenez  le  volume 
à 1 litre. 
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M I X T U R E M A G N É S I E N N E 


Sulfate  de  magnésie  cristallisé 83  gr. 

Chlorhydrate  d’ammoniaque 166  gr. 


On  dissout  chacun  de  ces  sels  dans  environ  250  centimètres  cubes  d’eau  ; on 
mélange  les  deux  solutions  ; on  ajoute  260  centimètres  cubes  d’ammoniaque  à 
22°  B®  et  on  étend  à un  litre  avec  de  l’eau  distillée. 

10  centimètres  cubes  de  cette  solution  précipitent  0gr,2  d'anhydride  phospho- 
rique. 

M I X T ü R E C I T R O-MAGNÉSIE  N N E 


Acide  citrique 400  gr. 

Carbonate  de  magnésie 22  gr. 

Eau 200  gr. 

Ammoniaque  à 22°  Be 400  gr. 


Compléter  le  volume  d'un  litre. 

Cette  solution  sert  à précipiter  l’acide  phosphorique  en  présence  du  1er  et  de  l’alu- 
mine : 10  centimètres  cubes  précipitent  0K,',1 34  d’anhydride  phosphorique. 


SOLUTION  DE  CITRATE  D’AMMONIAQUE 

Dans  un  ballon  jaugé  de  500  centimètres  cubes,  on  met  200  grammes  d'acide 
citrique  cristallisé  ; on  ajoute  peu  à peu  200  centimètres  cubes  d’ammoniaque  à 
23°  B®.  Après  quelques  minutes  et  par  l’agitation,  l’acide  citrique  se  dissout;  on 
laisse  refroidir  et  on  complète  le  volume  de  500  centimètres  cubes. 

Cette  solution  sert  à déterminer  l'acide  phosphorique  assimilable  des  superphos- 
phates. 

RÉACTIFS  COLORES 

Nous  voulons  parler  ici  de  ces  réactifs  indicateurs  qui,  sous  l’influence  de 
divers  agents,  prennent  une  coloration  spéciale,  ce  qui  permet  de  reconnaître 
la  fin  d'une  réaction. 

La  théorie  du  changement  de  couleur  de  ces  corps  n’est  pas  différente  de 
celle  des  autres  réactions  de  la  chimie  ; elle  relève  toujours  de  la  thermo- 
chimie ; quand,  dans  une  solution  saline  additionnée  de  quelques  gouttes  de 
réactif  coloré,  on  ajoute  un  acide  ou  une  base,  toutes  les  réactions  possibles 
se  produiront  à leur  tour  suivant  la  quantité  de  chaleur  qu’elles  dégagent  ; 
il  pourra  arriver  un  moment  où  le  réactif  coloré,  qui  le  plus  souvent  est  un 
sel,  deviendra  acide  ou  alcalin,  et  ce  changement  pourra  être  accompagné 
par  un  changement  de  coloration  : comme  ces  réactifs  colorés  peuvent  avoir 
été  formés  avec  des  dégagements  de  chaleur  très  variables,  on  comprend  très 
bien  que  chacun  d’eux  pourra  répondre  à un  cas  particulier  et  qu’on  puisse 
ainsi  reconnaître  les  alcalis  caustiques  des  carbonates  et  des  bicarbonates 
alcalins,  les  différentes  étapes  de  saturation  de  l’acide  phosphorique,  etc. 

La  sensibilité  de  ces  divers  réactifs  est  très  variée  ; elle  dépend  de  bien 
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des  causes  : d'abord  de  la  nature  même  du  réactif,  puis  de  sa  composition 
il  n’est  pas  toujours  facile  de  se  procurer  deux  fois  de  suite  un  produit  iden- 
tique, dans  la  même  maison,  en  le  demandant  sous  le  même  nom  ; en  plus 
il  n’est  pas  certain  que  tous  les  opérateurs  distinguent  également  bien  tous 
les  changements  de  coloration. 

Plusieurs  tableaux  de  la  sensibilité  des  divers  réactifs  ont  été  dressés  ; 
d’après  ce  que  nous  venons  de  dire,  on  voit  qu’ils  ne  peuvent  rien  présenter 
d’absolu. 

Nous  passons  de  suite  à l’étude  de  quelques-uns  de  ces  réactifs. 

BLEU  SOLUBLE  C4B  POIRIER 

On  en  fait  une  solution  à 2/1000  ; elle  reste  bleue  en  présence  des  carbonates  alca- 
lins et  rougit  sous  l’influence  des  alcalis  caustiques. 

Si  donc  à un  mélange  de  carbonate  alcalin  et  de  base  caustique,  on  ajoute  1 ou 
2 gouttes  du  réactif,  on  obtient  une  liqueur  rose  dans  laquelle  chaque  goutte  d’acide 
sulfurique  titré  détermine  une  coloration  bleue  qui  disparait  tant  que  toute  la  potasse 
caustique  n'a  pas  été  neutralisée.  On  s’arrête  quand  on  est  arrivé  à une  teinte  fran- 
chement bleue  qu’annonce  une  nuance  violette  du  liquide. 

Ce  réactif  permet  de  doser  commodément  les  carbonates.  Il  suffit  de  déplacer  en 
vase  clos,  par  de  l’acide  sulfurique,  l’acide  carbonique  du  carbonate,  et  de  l’absorber 
dans  une  quantité  connue  de  potasse  caustique  titrée. 

On  peut  encore  doser  par  liqueurs  titrées  l'acide  carbonique  en  présence  des 
bicarbonates  alcalins,  et  les  bicarbonates  alcalins  en  présence  des  carbonates  neutres. 

A cet  effet,  on  colore  par  2 ou  3 gouttes  de  bleu  Poirier  un  certain  volume  de 
la  solution  ; on  y ajoute  un  volume  de  potasse  caustique  titrée  connu  et  suffisant 
pour  qu’après  cette  addition,  il  y ait  au  sein  de  la  liqueur  un  excès  de  potasse  caus- 
tique, ce  qu’indique  la  coloration  rouge  que  prend  la  liqueur.  On  dose  alors,  ainsi 
qu’il  a été  dit  plus  haut,  l’excès  de  potasse  caustique.  La  différence  entre  la  quantité 
de  potasse  caustique  ajoutée  et  l'excès  trouvé  est  la  potasse  nécessaire  pour  fixer 
l’acide  carbonique  libre  et  transformer  le  bicarbonate  en  carbonate  neutre.  Si  l’on 
détermine,  d’autre  part,  par  un  titrage  alcalimétrique  ordinaire,  la  quantité  d'alcali 
carbonaté  qui  existe  dans  la  liqueur  primitive,  on  a toutes  les  données  nécessaires 
pour  calculer,  dans  le  premier  cas,  l’acide  carbonique  libre,  dans  le  second,  la  quan- 
tité de  bicarbonate  qui  se  trouve  en  présence  du  carbonate  neutre. 

On  doit  faire  réagir  ce  réactif  en  liqueurs  assez  concentrées,  normales  par  exemple. 
En  sa  présence,  le  phénol,  la  morphine,  le  chloral,  l'acide  cyanhydrique  se  compor- 
tent comme  acides  monobasiques;  la  résorcine,  l’acide  carbonique  sont  bibasiques  ; 
l’acide  borique  présente  une  basicité  supérieure  à 1 et  l’acide  phosphorique  une  basi- 
cité supérieure  à deux. 

COCHENILLE 

On  fait  macérer  un  gramme  de  cochenille  avec  100  centimètres  cubes  d’alcool  à 20dv. 

Cette  solution  est  jaune  ; les  alcalis  la  font  virer  au  violet  ; les  acides  minéraux 
ramènent  la  coloration  primitive. 

On  peut  en  faire  usage  en  présence  de  l’acide  carbonique  et  à la  lumière  du  gaz  ; 
la  réaction  est  sensible  et  nette  avec  les  alcalis  et  les  terres  ; on  ne  peut  en  faire  usage 
en  présence  des  sels  d’alumine  ou  de  fer,  ni  des  acétates. 

Avec  la  liqueur  d'urane,  quand  l’acide  phosphorique  est  complètement  précipité, 
elle  donne  une  laque  verte. 
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CURCUMA 

Lecurcuroa  concassé  est  mis  à digérer,  à plusieurs  reprises,  avec  une  petite  quan- 
tité d’eau,  pour  le  priver  d’une  matière  colorante  insensible  aux  alcalis,  puis  à 
macérer  dans  7 parties  d’alcool  à 90,lv,  en  plaçant  le  flacon  dans  l’obscurité.  Après 
quelques  jours  on  filtre  ; on  a ainsi  la  teinture  de  curcuma. 

Pour  préparer  le  papier,  on  le  plonge  dans  cette  teinture  ; on  fait  sécher;  on  con- 
serve entre  des  feuilles  de  papier  d’étain. 

Au  contact  des  alcalis,  ce  papier  prend  une  teinte  brune;  il  en  fait  autant  avec 
l'acide  borique. 

GALLÉINE  OU  P YROGALLOL-PHTALÉINE 

Ce  corps  a une  couleur  brun  pâle.  Les  alcalis,  la  chaux,  la  magnésie,  l’ammoniaque 
donnent  une  couleur  d’un  rouge  bleuâtre  ; leurs  carbonates  donnent  du  rose  et  les 
bicarbonates  prennent  une  teinte  rose  faible.  Avec  les  alcaloïdes,  elle  produit  des 
teintes  rosées. 


HÉLIANTHINE.  ORANGÉ  3 DE  POIRIER 

Solution.  — On  en  fait  dissoudre  0gr,  10  dans  J 00  centimètres  cubes  d’eau;  on 
en  prend  de  2 à 4 gouttes  à chaque  opération. 

Tant  que  le  liquide  est  alcalin,  on  ne  perçoit  aucune  coloration,  mais  le  plus  faible 
excès  d’acide  fait  apparaître  une  coloration  distincte  que  l’on  perçoit  aisément  en 
plaçant  un  papier  blanc  sous  le  verre. 

Cet  indicateur  est  indifférent  vis-à-vis  de  l’acide  carbonique  et  de  l’hydrogène 
sulfuré. 

Pour  le  dosage  de  l’ammoniaque,  il  est  parfait. 

Pour  l’acide  phosphorique,  le  virage  se  lait  quand  une  atomicité  a été  satisfaite. 

L’acide  borique  ne  réagit  pas  sur  ce  corps  ; il  en  résulte  que  le  borate  de  soude 
peut  être  employé,  avec  ce  réactif,  comme  liqueur  alcaline  vis-à-vis  des  acides  forts  et 
qu’on  peut  même  utiliser  desliqueurs  étendues  parce  que  la  réaction  est  très  sensible. 

La  tropœline  00  agit  d’une  manière  analogue,  mais  est  moins  sensible. 

LAC MOI DE 

Préparation.  — Dans  un  matras,  on  fait  un  mélange  de  10  parties  de  résorcine, 
d’une  partie  d’azotite  de  soude  et  d’une  partie  d’eau,  et  on  le  chauffe  à une  tempéra- 
ture n’excédant  pas  120°.  Il  se  dégage  de  l’ammoniaque  et  peu  à peu  le  mélange 
devient  bleu.  On  dissout  la  masse  fondue  dans  environ  dix  parties  d’eau  distillée  et 
l’on  décompose  par  un  excès  d’acide  chlorhydrique  ou  d’acide  acétique.  On  recueille 
le  précipité  sur  un  fdtre,  on  le  lave  à l’eau  distillée,  et,  après  l’avoir  séché  à 100°,  on 
le  dissout  dans  l’alcool  absolu  ou  dans  l’alcool  amylique.  On  filtre,  on  évapore  dans 
une  atmosphère  non  ammoniacale,  de  préférence  sur  l’acide  sulfurique  ; on  obtient 
ainsi  une  matière  d’un  rouge  brun,  en  feuillets  brillants,  d’une  pureté  imparfaite, 
mais  pouvant  servir  d’indicateur. 

Solution.  — On  dissout  0er,50  de  lacmoïde  dans  100  centimètres  cubes  d’un  mé- 
lange à parties  égales  d’alcool  et  d’eau. 

Propriétés. — Cette  solution  jouit  à peu  près  des  mêmes  propriétés  que  le  tourne- 
sol; elle  devient  bleue  par  les  alcalis  et  rougit  avec  les  acides. 

Elle  bleuit  par  une  solution  contenant  1/200, 000e  d’ammoniaque. 

L’acide  carbonique  gêne  la  réaction  comme  avec  le  tournesol. 
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Elle  peut  être  employée  pour  doser  alcalimétriquement  les  carbonates  alcalino- 
terreux  des  eaux  de  sources. 

M É T AP  II  É NYLÈNE- D I A M I NE 

Deux  grammes  de  chlorhydrate  de  métaphénylène-diamine  sont  dissous  dans 
100  centimètres  cubes  d’ammoniaque  dans  un  ilacon  à l’émeri  ; on  ajoute  5 grammes 
de  noir  animal  pulvérisé  ordinaire,  puis  on  agite  vivement  pendant  quelques  ins- 
tants. On  renouvelle  cette  agitation  d’heure  en  heure  jusqu’à  ce  que  l’on  ait  obtenu 
une  solution  à peu  près  incolore.  Cette  solution  se  conserve  indéfiniment,  en  la  lais- 
sant en  présence  du  noir  qui  a servi  à la  clarifier.  Quand  on  en  a pris  pour  une  expé- 
rience, on  bouche  et  on  agite  (Denigès). 

En  liqueur  alcaline,  cette  solution  sert  de  réactif  à l’eau  oxygénée,  à l’oxygène 
actif;  en  solution  acide,  c’est  un  réactif  spécifique  de  l’acide  azoteux  et  qui  peut  être 
employé  pour  le  dosage  colorimétrique  de  cet  acide. 


NAPHTOL  a BENZINE 

Préparation.  — On  fait  réagir  deux  molécules  de  naphtol  a sur  une  molécule  de 
trichlorobenzine  ; on  modère  la  réaction,  qui  est  très  vive,  en  diluant  la  trichloro- 
benzine  avec  le  benzol.  On  purifie  le  produit  en  le  dissolvant  dans  la  soude  caustique 
faible  et  le  précipitant  ensuite  par  l'acide  chlorhydrique.  Cette  opération,  plusieurs 
fois  répétée,  donne  un  produit  qu’on  lave  à l’eau  distillée  pour  l’avoir  pur. 

Propriétés.  — C’est  une  poudre  de  couleur  orangée,  soluble  dans  l'alcool. 

Une  solution  alcoolique  de  ce  corps  fait  virer  au  vert  intense  les  liquides  alcalins 
et  au  rouge  les  liquides  acides,  même  quand  l’acidité  est  due  à l’acide  carbonique. 

Cet  indicateur  étant  sensible  avec  l’acide  carbonique,  on  ne  peut  l’appliquer  aux 
titrages  alcalimétriques  en  présence  des  carbonates  ; mais  il  est  très  précieux  pour 
les  titrages  acidimétriques. 


PHÉNOL  - PUT ALÉI NE 

Préparation.  — On  fait  digérer  10  parties  d’acide  phénique,  o parties  d’anhy- 
dride phtalique  et  4 parties  d’acide  sulfurique  concentré,  pendant  quelques  heures, 
à 120-130°  ; puis  on  fait  bouillir  le  résidu  avec  de  l’eau  pour  dissoudre  les  matières 
solubles.  Le  résidu  résineux  est  bouilli  dans  le  benzol.  On  recueille  ainsi  une  poudre 
jaune. 

Cette  poudre  se  dissout  dans  30  parties  d’alcool  à 90dv  : cette  solution  sert  d'indi- 
cateur. Une  ou  deux  gouttes  suffisent  pour  un  titrage  : en  liqueur  acide,  il  n’y  a pas 
de  couleur  ; en  liqueur  alcaline,  on  a une  couleur  rouge. 

Emploi.  — Ce  réactif  ne  convient  pas  pour  le  dosage  de  l’ammoniaque,  ni  en  pré- 
sence de  l’acide  carbonique. 

L’acide  borique  gène  également  d’après  E.  Léger.  Le  même  observateur  a cons- 
taté que  tous  les  alcaloïdes  qu’il  a essayés,  sauf  la  cicutinc  et  la  codéine,  sont  sans 
action  sur  la  phtaléine,  de  sorte  que,  vis-à-vis  de  ce  réactif,  les  acides  se  comportent 
absolument  comme  s’ils  étaient  libres,  ce  qui  en  permet  le  dosage. 

Pour  l’acide  phosphorique,  le  virage  se  fait  quand  deux  atomicités  ont  été  satis- 
faites (Joly). 

On  prépare  du  papier  à la  phtaléine  au  moyen  d’une  solution  alcoolique  à 0,01. 
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1°  TOURNESOL  EN  PAINS 

On  désigne  ainsi  de  petits  carrés  bleus  tonnés  principalement  de  matière  colo- 
rante et  de  carbonate  de  chaux. 

On  le  prépare  au  moyen  de  diverses  plantes  : variolaria  orcina , lichen  tartareus , 
L.  roccella  tincloria , par  des  procédés  qui  varient  peu. 

La  plante  est  séchée,  pulvérisée,  mêlée  avec  la  moitié  de  son  poids  de  cendres. 
On  arrose  avec  de  l’urine  humaine,  qu’on  remplace  quand  elle  s’est  évaporée  ; on 
laisse  ainsi  putréfier  pendant  quarante  jours  ; quand,  quelques  jours  après,  la  pâte 
est  devenue  bleue,  on  ajoute  encore  de  l’urine  et  on  y incorpore  de  la  chaux  ; enfin, 
on  ajoute  assez  de  carbonate  de  chaux  pour  faire  une  pâte  ferme,  qu’on  divise  en 
petits  parallél i pipèdes. 

D’après  K vne,  la  matière  colorante  serait  formée  de  3 substances  : 

1°  L 'azotlimine,  qui  différerait  peu  des  orcéines  de  l'orseille  et  qui  serait  la  plus 
importante  ; 

2°  L ' èrylhr  oléine  ; 

3°  L- èrylhr olitmine. 

D’après  cela,  on  comprend  que  la  composition  du  tournesol  soit  assez  variablec. 
Guyot  a donné  l’analyse  suivante  : 


Silice 0,817 

Alumine  et  oxyde  ferrique 0,976 

Sulfate  de  chaux 0,937 

Chaux  libre 43,739 

Carbonate  de  chaux 0,321 

Magnésie 0,189 

Acide  phosphorique traces 

Fluorure  calcique traces 

Matière  colorante 52.070 

Eau 0,934 


100,000 


2°  teinture  de  tournesol 

1°  On  pulvérise  le  tournesol;  on  laisse  en  contact  une  partie  avec  10  parties 
d'eau  ; on  filtre.  Pour  rendre  cette  liqueur  sensible,  dans  une  portion  on  neutralise 
l’alcali  par  de  l’acide  sulfurique  étendu  jusqu’à  ce  que  la  teinture  passe  du  bleu  au 
rouge  : on  ajoute  alors  de  la  liqueur  bleue  jusqu’à  disparition  de  la  coloration  rouge. 

2°  Le  procédé  suivant  donne  un  produit  plus  pur  : on  traite  à plusieurs  reprises 
le  tournesol  par  l’eau  chaude  ; on  réduit  les  liqueurs  à un  très  petit  volume  : on 
ajoute  un  faible  excès  d’acide  acétique  pour  détruire  les  carbonales  ; on  évapore  en 
consistance  d’extrait;  on  reprend  par  une  assez  grande  quantité  d’alcool  à 90dv  ; ce 
liquide  précipite  la  matière  bleue,  tandis  que  les  acétates  alcalins  et  la  matière  rouge 
restent  en  dissolution  ; on  jette  le  tout  sur  un  filtre,  on  lave  le  précipité  à l’alcool  ; 
enfin  la  matière  bleue  est  redissoute  dans  l’eau  distillée  à chaud,  filtrée  et  conservée 
pour  l’usage  (Sutton). 

CHIMIE  MÉDICALE.  14 
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Luttke  remplace  l’acide  acétique  par  l’acide  chlorhydrique  et  dialyse  pour  enlever 
cet  acide. 

Conservation.  — Moiir  conserve  la  teinture  de  tournesol  en  la  mettant  dans  un 
vase  ouvert  plus  large  que  haut  et  qu’on  ne  remplit  qu’à  moitié;  un  peu  de  coton 
ou  un  couvercle  en  papier  suffit  pour  la  préserver  de  la  poussière.  En  la  mettant 
dans  des  vases  n’ayant  que  difficilement  le  contact  de  l’air,  elle  perd  sa  couleur  bleue 
et  répand  une  odeur  infecte  ; elle  reprend,  du  reste,  ses  propriétés  primitives  quand 
on  l’expose  largement  au  contact  de  l’oxygène  de  l’air  (ferments  anaérobies). 

Silva  la  conserve  en  l’additionnant  d'un  peu  de  chloroforme. 

Propriétés.  — Le  tournesol,  rendu  bleu  par  les  alcalis,  passe  au  violet  par  les  acides 
faibles  et  devient  pelure  d’oignon  claire  par  les  acides  forts. 

Mode  d’emploi.  — Quand  la  liqueur  ne  contient  pas  d’alcali  volatil,  on  la  chauffe, 
on  l’additionne  de  quelques  gouttes  de  tournesol,  et  dans  ce  liquide  on  fait  tomber 
goutte  à goutte  la  liqueur  acide  ; le  virage  de  teinte  est  ainsi  très  net  parce  que 
l’acide  carbonique  ne  gêne  pas. 

Il  est  bon  de  placer  à quelques  centimètres  au-dessous  du  vase  dans  lequel  on 
opère,  une  feuille  de  papier  blanc  ou  une  assiette  en  porcelaine. 

A la  lumière  artificielle  ordinaire,  on  ne  peut  employer  le  tournesol,  mais  en  se 
servant  d’une  flamme  monochromatique,  obtenue  avec  le  chlorure  de  sodium,  le 
changement  de  teinte  est  très  net;  le  rouge  apparaît  parfaitement  incolore;  le  bleu 
ou  le  violet  se  montrent  pareils  à un  mélange  d’encre  noire  et  d’eau. 

3°  PAPIER  DE  TOURNESOL 

On  l’obtient  en  plongeant  des  bandes  de  papier  à filtrer  dans  la  teinture  de  tour- 
. nesol  bleue  ou  rouge  ; on  fait  sécher  rapidement,  à l’abri  des  vapeurs  acides  ou 
ammoniacales  et  on  conserve  en  vase  bien  clos. 


RÉACTIF  DE  ROAS 


Résorcine 1 gr. 

Sucre  ordinaire 3 gr. 

Alcool  dilué 100  gr. 


Ce  réactif  sert  pour  la  recherche  de  l’acide  chlorhydrique.  A 2 ou  3 gouttes  de 
réactif,  on  ajoute  o à 6 gouttes  du  liquide  à essayer,  on  évapore  doucement  dans 
une  capsule  de  porcelaine.  Le  résidu  prend  à chaud  une  belle  coloration  rose 
ou  rouge  vif  lorsque  le  liquide  renferme  de  l'acide  chlorhydrique  libre.  Cette  colora- 
tion disparait  rapidement  par  le  refroidissement. 


RÉACTIF  DE  G U N Z B U R G 


Phloroglucine 2 gr. 

Vanilline 1 gr. 

Alcool  absolu 30  gr. 


Quelques  gouttes  de  ce  réactif  mélangées  avec  un  liquide  renfermant  de  l'acide 
chlorhydrique  libre  développent,  lorsque  l’on  chauffe  doucement  le  mélange,  une 
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magnifique  coloration  rouge  pourpre  : il  faut  avoir  soin  d’évaporer  au  B.-M.;  en 
chauffant  à feu  nu,  on  peut  déterminer  la  calcination  superficielle  du  mélange  et 
masquer  complètement  la  réaction. 


RÉACTIF  D’UFFELMANN 


1°  Perchlorure  de  fer  liquide 

Acide  phénique 

Eau 

F.  s.  a. 


1 goutte 
0 gr.  40 
100  gr. 


L acide  chlorhydrique  le  décolore;  il  forme  un  trouble  de  couleur  jaunâtre  avec 
l’acide  lactique  et  prend  une  teinte  laiteuse  avec  l’acide  butyrique. 

2°  On  met  des  airelles  en  contact  avec  l’alcool  amylique  ; avec  cette  solution 
amylique  on  prépare  un  papier  réactif  : de  gris  bleu  la  couleur  de  ce  papier  devient 
rose  par  1 acide  chlorhydrique  ; les  acides  organiques  donnent  également  une  colo- 
ration rose,  mais  qui  disparaît  facilement  par  l’éther. 

La  matière  colorante  de  la  mauve  se  comporte  comme  celle  de  l’airelle. 


RÉACTIF  DE  DENIGÈS 


Phénol  . 
Aniline. 
Eau.  . 


40  gr. 

S gr. 

q.  s.  pour  un  litre 


Ne  pas  ajouter  d’alcool. 

Cette  solution  sert  de  réactif  pour  le  chlore,  les  hypochlorites,  etc. 


ROUGE  CONGO 

Le  rouge  Congo  est  un  produit  azoïque  dérivé  de  la  benzidine  et  de  l’érythrosine. 
C est  une  matière  colorante  qui  vire  facilement  au  violet  avec  les  acides  et  qui  n’est 
pas  impressionnée  par  les  sels  acides  en  l’absence  d’acide  libre. 


VIOLET  D’ANILINE 

En  présence  d’une  quantité  notable  d’un  acide  minéral,  le  violet  d’aniline  devient 
vert  ; si  la  proportion  de  cet  acide  est  laible,  ou  en  présence  des  acides  organiques  la 
coloration  est  bleue. 


SOLUTION  ACÉTIQUE  D’ACÉTATE  DE  SOUDE 

Acétate  de  sodium 10  gr. 

Acide  acétique 5 C.C. 

Eau q.  s.  p.  100  C.C. 

Cette  solution  est  employée  dans  le  dosage  volumétrique  des  phosphates  par  la 
liqueur  d’urane. 
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RÉACTIF  DE  DESBASSYNS  DE  RICIIEMOND 

POUR  LA  RECHERCHE  LE  L’ACIDE  AZOTIQUE 

Eau 100  C.C. 

Sulfate  ferreux  eu  cristaux  lavés q.s.  pour  saturation 

Acide  sulfurique  pur 400  C.C. 

Laissez  en  repos.  Décantez  la  partie  claire. 

Dans  un  tube  mettez  2 C.C.  du  réactif  et  2 C.C.  du  liquide  à essayer,  sans  les  mélan- 
ger ; à la  surface  de  contact,  il  se  produit  un  anneau  rose,  dans  le  cas  des  composés 
nitriques. 


SULFATE  D'INDIGO 

On  traite  une  partie  d’indigo  par  8 parties  d’acide  sulfurique  fumant  ; on  ajoute 
1 500  parties  d’eau  et  on  filtre. 

Cette  solution  arrête  les  rayons  jaunes  du  sodium  et  laisse  passer  les  rayons  vio- 
lets du  potassium  ; elle  sert  également  de  réactif  pour  le  chlore,  l’acide  azotique,  etc. 


HYDROGÈNE 

Il  = I 

Poids  atomique  — 1 Poids  moléculaire  2 


Etymologie.  — uBow,  eau  ; yïwxw,  j’engendre. 

Historique.  — Ce  gaz  n’a  été  bien  connu  que  vers  1778,  grâce  aux  travaux 
de  Cavendisii. 

Etat  naturel.  — On  le  trouve  à l’état  de  liberté  auprès  des  lagonis  ; à l’état 
de  combinaison,  il  fait  partie  de  l’eau  et  de  toutes  les  substances  organiques 
animales  ou  végétales. 

Préparation.  — 1°  Les  métaux  alcalins  et  alcalino-terreux  mis  en  contact 
avec  l’eau  décomposent  ce  liquide  et  mettent  l’hydrogène  en  liberté. 

2 H1 2 *0  + Na2  = 2 NaOH  + II2 

Cette  réaction  est  extrêmement  énergique  et  dans  la  plupart  des  cas  ne 
saurait  être  utilisée  directement,  on  la  modère  en  alliant  les  métaux  au  mer- 
cure ; on  obtient  ainsi  un  dégagement  régulier  d’hydrogène  ; cette  réaction 
est  souvent  utilisée  en  chimie  organique. 

2°  Le  courant  électrique  décompose  l’eau  ; ce  courant  doit  avoir  une  ten- 
sion minimum  de  lvolt,52  . 

II20  = II2  + O 


3° Les  métaux  de  la  troisième  section  de, Thénard  (zinc,  fer,  cadmium,  etc.), 
déplacent  l’hydrogène  des  acides  énergiques,  surtout  quand  ces  acides  sont 
étendus  d’eau. 

IPSO*  + Zn"  = Zn"SO'4  + II2 
On  s’adresse  le  plus  généralement  au  fer  et  au  zinc  (1). 


(1)  préparation  de  l’hydrogène  par  le  fer  ou  le  zinc 

Appareil.  — Flacon  (le  Wolf  à 2 tubulures  avec  tube  à entonnoir  et  tube  de  dégage- 

ment, sur  le  trajet  duquel  on  intercalera  dives  tubes  en  U ou  éprouvettes  à gaz,  sui- 

vant que  l’on  désire  le  gaz  plus  ou  moins  pur  et  sec. 
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4°  Ces  mêmes  métaux  décomposent  l’eau  au  rouge,  fixent  l’oxygène  et 
mettent  l’hydrogène  en  liberté.  En  pratique,  on  fait  passer  un  courant  de 
vapeur  d’eau  sur  de  la  tournure  de  fer. 

4 II20  + Fe3  = Fe3  O*  + 4II2 

oü  Les  alcalis  concentrés  sont  attaqués  par  quelques  métaux  tels  que  le 
zinc,  l’étain,  etc. 

Z n"  -f  2 KIIO  = II2  -f  Zn"02K2 

Cette  réaction  est  quelquefois  utilisée  pour  transformer  l’acide  azotique  en 
ammoniaque. 

6°  On  peut  préparer  industriellement  l’hydrogène  en  faisant  passer  de  la 
vapeur  d’eau  sur  du  charbon  incandescent:  il  se  forme  de  l'hydrogène  et  de 
l’oxyde  de  carbone. 

II20  + C = CO  + II 

On  fait  passer  le  mélange  gazeux,  chargé  de  vapeur  d’eau,  chauffé  jusqu’à 
la  température  de  dissociation,  dans  une  cornue  chauffée  au  rouge  ; l’oxyde 
de  carbone  se  transforme  en  acide  carbonique  qu’on  absorbe  au  moyen  de 
la  chaux. 

CO  + H20  : - CO2  + H2 

1°  Beaucoup  de  matières  organiques  sont  décomposées  par  la  potasse,  qui 
agit  comme  oxydant,  en  abandonnant  son  hydrogène.  Les  réactions  les  plus 
simples  de  cet  ordre  sont  celles  que  fournissent  le  formiate  et  l’oxalate 
potassiques  ; ces  sels  sont  convertis  en  carbonates. 

IIC02K  + KIIO  — C03K2  + H2 

formiale  potassique. 

C204K2  + 2KIIO  = 2C03K*  + II2 


Réactifs.  — Acide  sulfurique  dilué  à l/10e,  froid. 

Zinc  ou  fer  à volonté. 

On  introduit  d’abord  le  métal  dans  le  flacon,  puis  l’acide  par  le  tube  à entonnoir; 
le  dégagement  commence  rapidement. 

Si  le  zinc  employé  est  chimiquement  pur,  il  n’est  pas  attaqué  ; il  suffit  d’ajouter 
une  goutte  d’une  solution  d’un  sel  de  cuivre  ou  d’un  sel  de  platine. 

L’acide  doit  être  dilué  et  froid  ; il  est  même  bon,  dans  certains  cas,  de  refroidir  le 
vase  dans  lequel  s’opère  la  réaction;  en  effet,  à chaud,  l’acide  sulfurique  donne  de 
l’anhydride  sulfureux  qui,  au  contact  de  l’hydrogène  naissant,  donne  de  l’acide  suif 
hydrique  lequel  dans  certains  cas  peut  présenter  de  graves  inconvénients.  (Recherche 
de  l’arsenic  ; préparation  du  fer  réduit.) 

Le  gaz  obtenu  renferme  une  petite  proportion  de  gaz  carbonés,  arséniés,  sulfu- 
rés, etc.,  provenant  de  ce  que  les  réactifs  employés  n’étaient  pas  chimiquement  purs; 
on  s’en  débarrasse  en  le  lavant  dans  une  solution  de  bichromate  de  potasse  acidulée 
par  l’acide  sulfurique. 

Pour  dessécher  le  gaz,  on  lui  fait  traverser  une  couche  de  chlorure  de  calcium, 
quand  on  opère  en  petit,  de  tournure  de  fer  chauffée  au  rouge  sombre,  quand  on 
opère  plus  en  grand. 
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8°  L'acide  iodhydrique  en  solution  concentrée,  chauffé  envase  clos,  se  dis- 
socie et  devient  ainsi  une  source  d’hydrogène  naissant. 

« 

Propriétés  physiques.  — L’hydrogèneest  un  gazincolore,  inodore  et  insipide, 
YVrorlewski  l'a  liquéfié  à — 183°. 

Sa  densité  à 0°  est  0,06927  ; il  est  14  fois  et  demie  plus  léger  que  l’air, 
un  litre  à 0°  pèse  Orr, 08923  : il  est  le  gaz  le  plus  léger  et  le  plus  diffusible. 

C’est  le  plus  réfringent  de  tous  les  gaz. 

À 0°,  un  litre  d’eau  en  dissout  19e®, 3. 

C’est  le  seul  gaz  qui  possède  une  conductibilité  sensible  pour  la  chaleur. 

Propriétés  chimiques.  — L’hydrogène  brûle  avec  une  flamme  pâle:  cette  com- 
bustion produit  de  l'eau  ; pour  le  montrer,  il  suffit  d’enflammer  sous  une 


cloche  un  jet  d’hydrogène  desséché  par  son  passage  sur  du  chlorure  de 
calcium;  bientôt,  on  verra  les  gouttes  d’eau  ruisseler  sur  les  parois  froides 
de  la  cloche  (fig.  293). 

La  flamme  de  l’hydrogène  est  très  pâle,  mais  très  chaude  ; il  n’existe  donc 
aucun  rapport  entre  le  pouvoir  calorifique  d’une  flamme  et  son  intensité 
lumineuse  ; pour  que  l’hydrogène  devienne  éclairant,  il  suffit  de  verser  un 
peu  de  benzine  dans  le  flacon  producteur  ; du  reste  sa  flamme  très  chaude 
peut  porter  à l’incandescence  un  morceau  de  craie  ou  de  magnésie  et  pro- 
duit ainsi  une  lumière  intense  (lumière  de  Drummond). 

Quand  on  entoure  la  flamme  de  l’hydrogène  d’un  large  tube  ouvert  à ses 
deux  extrémités,  on  obtient  un  son  : cet  appareil  porte  le  nom  de  lampe  phi- 
losophique ou  à' harmonica  chimique  (fig.  294). 

L’hydrogène  éteint  les  corps  en  combustion. 

Il  se  combine  avec  un  grand  nombre  de  substances,  nous  étudierons  à leur 
place  ces  combinaisons  ; pour  l’instant,  nous  ajouterons  que  le  platine,  le 
condense  dans  ses  pores  avec  énergie  ; cette  absorption  se  fait  avec  dégage- 
ment de  chaleur  ; quand  le  platine  est  très  divisé  (mousse  de  platine)  le 
dégagement  est  tel  qu’il  suffit  pour  enflammer  l’hydrogène  ; on  a utilisé  cette 
propriété  dans  la  construction  du  briquet  à hydrogène  (fig.  293). 

Cette  absorption  des  gaz  par  les  solides  constitue  le  phénomène  de  Vocclu- 
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sion.  Le  palladium  est  le  métal  qui  peut  absorber  le  plus  d’hydrogène;  dans 
certaines  conditions  il  peut  en  absorber  jusqu’à  93G  fois  son  volume  ; il 
existe  un  alliage  Pd4H2,  contenant  62o  fois  son  volume  d’hydrogène,  qui  est 


Fig.  294.  — Harmonica  chimique. 


Fig.  295.  — Briquet  à gaz  hydrogène. 


une  véritable  combinaison,  comme  le  démontrent  les  phénomènes  thermiques 
et  de  diffusion  ; c’est  là  ce  qui  constitue  la  théorie  de  Yhydrogénium. 

L’hydrogène  est  un  gaz  essentiellement  réducteur,  c’est-à-dire  désoxydant; 
on  l’emploie  pour  préparer  le  fer  réduit. 

Caractères.  — C’est  un  gaz  combustible,  ne  troublant  pas  l’eau  de  chaux 
après  sa  combustion  ; en  détonant  avec  le  chlore,  il  donne  un  gaz  acide  (acide 
chlorhydrique) 

Toxicologie.  — L'hydrogène  pur  n’est  pas  toxique,  mais  il  modifie  le  timbre 
de  la  voix  et  l’affaiblit. 


COMBINAISONS  HYDROGÉNÉES 

Nous  n’avons  aucune  généralité  à donner  sur  les  composés  hydrogénés  ; 
les  uns  sont  acides,  d’autres  basiques,  d’autres  enfin  sont  neutres. 


OXYGENE 


O"  = 16 

Poids  atomique  = 16  Poids  moléculaire  = 32 


Étymologie.  — o;oç,  acide  ; yswaw,  j engendre. 

Historique.  — L'oxygène,  découvert  en  1774  par  Priestley,  a été  extiaitdc 
l’air  par  Lavoisier;  ifchauffa  du  mercure  dans  une  cornue  au  contact  d’une 
quantité  d’air  limitée  ; l’oxyde  mercurique  formé  fut  isolé,  recueilli  et  chauffé . 
ce  qui  produisit  l’oxygène 

État  naturel.  — Ce  corps  est  très  répandu  dans  la  nature. 

A l'état  de  liberté,  il  constitue  un  cinquième  de  l’air  atmosphérique  ; en  solu- 
tion, on  le  trouve  dans  divers  liquides  de  1 économie,  tels  que  1 urine  et  le 
sang;  en  combinaison,  il  fait  partie  de  la  silice  et  des  silicates  et  de  diverses 
autres  roches  dont  l’ensemble  forme  près  des  999  millièmes  de  1 écorce  ter- 
restre. 

Préparation.  = 1°  On  réduit  par  la  chaleur  les  oxydes  des  métaux  de  la 
sixième  section  de  Thénard  (or,  argent,  mercure,  platine,  etc.). 

HgO  = Hg  + O 

2°  En  chauffant  le  minéral  connu  sous  le  nom  de  pyrolusite  (bi-oxyde  de 
manganèse)  dans  une  cornue  de  grès,  on  retire  un  tiers  de  l’oxygène  que  ce 
corps  renferme. 

3 MnO2  = O2  + Mn0,Mn203 

3°  En  ajoutant  de  l’acide  sulfurique  au  bi-oxyde  de  manganèse,  on  en  reti- 
rerait la  moitié  de  son  oxygène. 

MnO2  + IPSO1  = Mn"SOl  + IPO  + O 

4°  Chauffé,  le  chlorate  potassique  se  décompose  et  donne  naissance  à du 
chlorure  de  potassium  et  à de  l’oxygène  (1). 

KCIO3  = K Cl  + O3 


(4  ) PRÉPARATION  DE  L’OXYGÈNE  PAR  LE  CHLORATE  I)E  POTASSE 

Matériel.  — Cornue  en  verre  vert  qui  est  moins  fusible  que  le  verre  blanc  (fig.  296) 
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5°  On-obtient  un  dégagement  régulier  d’oxygène  en  chauffant  légèrement  un 
mélange  de  chlorure  de  chaux  et  d’oxyde  de  cobalt. 


Fig.  297.  — Marmite  pour  préparer  l’oxygène. 


6°  On  obtient  de  l’oxygène  chimiquement  pur  en  chauffant  le  permanganate 
de  potasse. 


ou  mieux  cornue  spéciale  en  fonte  formée  de  deux  pièces  que  l’on  réunit  par  un  joint 
au  plâtre  (fig.  297). 
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7°  Par  l’élcctrolyse  de  l’eau  en  solution  alcaline,  au  moyen  des  voltamètres 
Renard,  on  peut  obtenir  des  quantités  considérables  d’hydrogène  et  d’oxy- 
gène (fig.  298). 


Flacon  laveur. 

Eprouvettes  ou  gazomètres. 

Réactifs.  — Chlorate  potassique  (100  grammes  de  chlorate  dégagent  environ 
27  litres  d’oxygène). 

Bioxyde  de  manganèse  : même  poids  que  de  chlorate.  Avant  d’employer  le  bi- 
oxyde de  manganèse,  il  est  prudent  de  le  calciner,  on  détruira  ainsi  les  carbonates, 
les  azotates  et  les  matières  organiques  qui  l’accompagnent  habituellement.  Ces  der- 
nières substances  peuvent  occasionner  de  petites  explosions.  Le  bioxyde  provenant 
d’une  opération  précédente  convient  parfaitement.  Il  faut  avoir  le  plus  grand  soin  de 
ne  pas  substituer  au  bioxyde  de  manganèse  le  sulfure  d’antimoine  qui  lui  ressemble 
un  peu  ; on  produirait  ainsi  une  explosion  des  plus  violentes  ; le  choc  seul  suffit  pour 
faire  détoner  un  mélange  de  chlorate  et  de  sulfure  d’antimoine. 

Remarques.  — 1°  Le  Codex  fait  employer  du  chlorate  pulvérisé  et  desséché  : nous 
préférons  celui  qui  est  entier;  la  chaleur  le  pénètre  plus  facilement  et  le  dégagement 
gazeux  se  fait  mieux  : nous  employons  le  chlorate  du  commerce  qui  contient  un  peu 
d’eau  d’interposition  : aussi  nous  prenons  la  précaution  d’incliner  la  cornue  dans  le 
sens  du  courant  gazeux,  pour  que  cette  eau  d’abord  volatilisée  puis  condensée  dans 
le  col  de  la  cornue  ne  puisse  retomber  dans  la  panse  chaude  et  la  faire  éclater. 

2°  Si  l’on  emploie  le  chlorate  seul,  on  remarque  que  ce  sel  fond  d’abord,  puis  à la 
partie  supérieure  du  liquide,  il  se  forme  une  couche  solide  : cette  couche  est  consti- 
tuée par  du  perchlorate  potassique  moins  fusible  que  le  chlorate  : il  provient  de  la 
combinaison  de  l’oxygène  dégagé  avec  le  chlorate  non  décomposé. 

2 KCIO3  = KC1  + 20  + KCIO4 


Le  perchlorate  se  décompose  ensuite  sous  l’influence  d’une  température  plus 


élevée  : 


KCIO4  = KC1  + 40 


La  formation  de  ce  sel  exige  que  l’on  chauffe  la  cornue  latéralement  ; en  chauffant 
uniquement  le  fond,  la  couche  solide  empêcherait  l’oxygène  de  se  dégager  et  ferail 
souffler  la  cornue  ramollie  par  la  chaleur. 

3°  Outre  le  gaz  oxygène,  il  se  forme  dans  cette  opération  divers  composés  chlorés 
gazeux,  qui  rendent  ce  produit  impropre  à l’inhalation  ; pour  le  purifier  il  suffit  de  le 
laver  dans  une  solution  alcaline. 

4°  On  a remarqué  qu’en  ajoutant  au  chlorate  potassique  certains  oxydes  capables 
de  suroxydations,  tels  que  les  oxydes  de  fer,  de  manganèse,  de  cuivre,  etc.,  la  réac- 
tion devenait  beaucoup  plus  facile  et  cependant  plus  tard  on  retrouvait  ces  corps 
complètement  inaltérés  : on  disait  autrefois  que  ces  corps  agissaient  par  leur  pré- 
sence, qu’ils  exerçaient  une  action  catalytique;  aujourd’hui  on  donne  une  explication 
rationnelle  de  ces  faits  ; ces  corps  agissent  de  deux  manières  ; ils  ont  une  action 
mécanique  et  une  action  chimique  : leur  action  mécanique  consiste  à répartir  plus 
uniformément  la  chaleur,  et  à éviter  la  formation  d'une  couche  continue  de  perchlo- 
rate ; l’action  chimique  est  la  suivante  : les  oxydes  qui  favorisent  le  dégagement  de 
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8°  En  chauffant  le  bi-oxyde  de  baryum  vers  1 400°  et  sous  pression  diminuée, 
il  perd  la  moitié  de  son  oxygène  ; mais  si  on  chauffe  l’oxyde  ainsi  formé. 


Fig.  298.  — Voltamètre  Renard. 

dans  un  courant  d’air,  vers  600°,  et  sous  pression,  on  obtient  de  nouveau  du 
bioxyde  de  baryum,  de  sorte  que  dans  ce  procédé  on  retire  l’oxygène  de 
l’air  (procédé  Brin). 


l’oxygène  sont  capables  de  se  suroxyder  et  de  fournir  des  acides  ; ces  acides  sont  très 
instables,  très  facilement  détruits  par  la  chaleur  et  dégagent  de  l’oxygène  : ainsi  le 
bioxyde  de  manganèse,  sous  l’influence  de  la  chaleur  et  en  présence  du  chlorate 
potassique  se  transforme  en  acide  permanganique  ; cet  acide  permanganique  à une 
température  peu  élevée  donne  de  l’oxygène  et  du  bioxyde  de  manganèse  qui  entre 
dans  un  nouveau  cycle  de  réactions.  La  couleur  de  permanganate  potassique  que 
prend  le  mélange  quand  on  commence  à chauffer  montre  la  justesse  de  cette  théorie. 

Mode  opératoire.  — Mélangez  exactement  le  chlorate  potassique  et  le  bioxyde  de 
manganèse,  introduisez  le  mélange  dans  une  cornue  en  verre  d’une  capacité  d'un 
demi-litre  environ  si  vous  opérez  sur  100  grammes  de  chlorate  de  potasse.  Si  vous 
opérez  sur  de  plus  grandes  quantités,  prenez  de  préférence  la  cornue  en  fonte  ; adap- 
tez l'appareil  laveur  contenant  la  solution  alcaline,  et  le  récipient,  chauffez  graduelle- 
ment à feu  nu,  modérez  le  feu  si  le  dégagement  a lieu  trop  rapidement  et  poussez  l’opé- 
ration jusqu’à  ce  que  le  gaz  cesse  de  se  produire.  Le  courant  d’oxygène  est  régulier. 
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9°  Si  on  fait  passer  un  courant  de  vapeur  d’eau  sur  du  permanganate 
sodique,  il  se  produit  de  l’oxygène  et  du  manganate  sodique  ; le  manganate 
sodique,  chauffé  dans  un  courant  d’air,  régénère  le  permanganate. 

Propriétés  physiques.  — L’oxygène  est  un  gaz  incolore,  inodore,  insipide. 
Sa  densité  à 0°est  de  1,1036;  un  litre  pèse  lBr, 437.  Son  coefficient  de  solubilité 
dans  l’eau  à 0°  est  0,041  et  dans  l’alcool  absolu  0,284.  L’argent  en  fusion 
dissout  un  volume  assez  considérable  d’oxygène,  mais  il  l’abandonne  par 
refroidissement  ( Rochage ). 

L’oxygène  a été  liquéfié  sous  l’influence  simultanée  d'un  froid  de  — 140° 
et  d’une  pression  de  360  atmosphères,  ou  en  le  détendant,  après  l’avoir  sou- 
mis à un  froid  de  — 29°  et  à une  pression  de  300  atmosphères. 

Sous  l’influence  de  l’électricité,  l’oxygène  se  condense,  diminue  de  volume, 
et  acquiert  des  propriétés  nouvelles  qui,  dans  cet  état,  l’ont  fait  nommer 
ozone. 

Ce  gaz  est  le  plus  électro-négatif  de  tous  les  corps,  c’est-à-dire  que  si  l’on 
soumet  à l’électrolyse  un  corps  renfermant  de  l’oxygène,  cet  oxygène  se 
rendra  toujours  au  pôle  positif. 

Propriétés  chimiques.  — L’oxygène  est  l’agent  principal  de  la  combustion. 
Il  se  combine  directement  avec  la  plupart  des  corps  simples  en  dégageant  de 
la  chaleur  et  de  la  lumière.  Dans  les  cours,  quelques  expériences  mettent  en 
évidence  la  vivacité  de  la  combustion  dans  ce  gaz;  l’on  y voit  brûler  avec  la 
plus  grande  énergie  le  charbon,  le  soufre,  le  fer,  le  phosphore,  le  magné- 
sium, etc. 

Avec  l’hydrogène,  l’oxygène  donne  deux  composés  : l’eau  ll20  et  le  bi- 
oxyde d’hydrogène  H202.  La  combinaison  de  ces  deux  gaz  peut  s’effectuer 
avec  une  forte  détonation. 

L'oxygène  condensé  dans  les  pores  de  certains  corps  : noir  de  platine, 
noir  animal,  etc.,  jouit  de  propriétés  oxydantes  plus  énergiques  que  l’oxygène 
ordinaire.  On  le  désigne  alors  sous  le  nom  à' oxygène  actif.  L’oxygène  ne 
colore  pas  le  réactif  de  Cazeneuve,  tandis  que  l’oxygène  actif  le  colore  en 
bleu  indigo. 

Caractères.  — La  facilité  avec  laquelle  l’oxygène  active  et  entretient  la 
combustion  permet  de  reconnaître  aisément  ce  gaz  ; une  allumette  présentant 
encore  un  point  en  ignition,  plongée  dans  ce  gaz,  se  rallume  instantanément  : 
un  autre  gaz  (le  protoxyde  d’azote)  possède  cette  propriété,  mais  à un 
degré  moindre  ; quand  nous  l’étudierons,  nous  donnerons  scs  caractères 
différentiels. 

Dosage.  — Quand  ce  gaz  est  libre,  on  le  dose  : 

1°  En  le  faisant  absorber,  dans  un  tube  gradué,  par  une  solution  alcaline 
d’acide  pyrogallique; 

2°  En  le  faisant  détoner  dans  un  eudiomètre  avec  un  excès  d’hydrogène. 
Quand  l’oxygène  est  en  dissolution,  on  peut  le  mettre  en  liberté  par  un  des 
procédés  que  nous  avons  indiqués  (p.  30)  : chaleur,  pompe  à mercure,  etc... 
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ou  bien  encore  le  doser  directement  dans  la  liqueur  par  un  des  procédés 
suivants  : 

Procédés  Gérardin,  Schutzenuerger,  Risler,  basés  sur  ce  que  l’hydrosulfîte 
de 'soude  réagit  sur  l’oxygène  avant  de  porter  son  action  sur  les  réactifs 
colorés,  qu’on  ajoute  au  liquide  tenant  le  gaz  en  dissolution. 

Procédés  de  Y observatoire  de  Montsouris,  de  Blarez.  On  rend  l’eau  alcaline 
avec  de  la  potasse  ; on  ajoute  un  volume  déterminé  de  sulfate  ferreux  ammo- 
niacal. Il  se  forme  du  sulfate  potassique  et  de  l’oxyde  ferreux,  qui  se  préci- 
pite, et,  en  présence  de  l’oxygène  dissous,  se  transforme  en  oxyde  ferrique  : 
pour  évaluer  la  quantité  d'oxyde  ferrique  formé,  on  rend  la  liqueur  acide  par 
un  excès  d’acide  sulfurique  et  on  titre  à Laide  d’une  solution  titrée  de  per- 
manganate potassique  (1). 


(1)  PROCÉDÉ  RI.AREZ 

Réactifs.  — 1°  Liqueur  de  soude  normale 

2°  Solution  de  sulfate  double  de  fer  et  d’ammoniaque  à 40  grammes  pat'  litre, 
légèrement  acidulée  par  de  l’acide  sulfurique. 

3°  Acide  sulfurique  pur  étendu  de  son  volume  d’eau. 

4°  Solution  déci-normale  de  permanganate  de  potasse. 

Appareils.  — 1°  Eprouvette  graduée  de  40  C.C.  environ. 

2°  Deux  pipettes  graduées  de  10  C.C.  et  une  de  3. 

3°  Vase  à saturation. 

4°  Tube  à brome  dont  la  capacité  de  la  boule  est  de  250  C.C.  environ  et  dont  on  a 
coupé  le  tube  droit  à 2 ou  3 centimètres  au-dessous  du  robinet  ; on  ferme  par  un  bou- 
chon de  caoutchouc  percé  d’un  trou  traversé  par  la  douille  capillaire  d’un  petit 
entonnoir  cylindrique  pouvant  contenir  12  C.C.  environ.  L’extrémité  inférieure  de  la 
douille  affleure  le  bord  inférieur  du  bouchon  de  caoutchouc. 

On  mesure  la  capacité  totale  de  l’appareil  : pour  cela,  la  boule  étant  débouchée,  on 
y verse  l’eau,  après  avoir  fermé  le  robinet  inférieur,  jusqu’à  ce  que  l’eau  arrive  au 
milieu  de  la  tubulure  destinée  à recevoir  le  bouchon  de  caoutchouc.  On  décante  dans 
une  éprouvette  graduée  et  on  lit  le  volume  de  l’eau  qui  est  celui  de  l’appareil  (soit 
240  C.C.  par  exemple).  Celte  opération  préliminaire  ne  se  fait  qu’une  fois  pour 
chaque  appareil.  • 

Mode  opératoire.  — 1°  Ou  verse  30  à 33  C.C.  de  mercure  dans  une  éprouvette 
graduée,  pour  en  lire  aisément  le  volume  et  on  le  transvase  dans  l’appareil  débouché 
et  tenu  vertical  (soit  par  exemple  30  C.C.  le  volume  du  mercure  employé). 

2°  On  ajoute  au-dessus  du  mercure,  dans  l’appareil,  10  C.C.  de  soude  normale  au 
moyen  d’une  pipette  graduée. 

3°  On  linit  de  remplir  l’appareil  jusqu’au  milieu  de  la  tubulure  avec  l’eau  à essayer 
Le  volume  de  l’eau  mise  en  expérience  est  donc  de  240  — (30  -j-  10)  = 200  C.C. 

4°  On  bouche  l’appareil  avec  le  bouchon  de  caoutchouc  portant  son  tube  à enton- 
noir et  on  enfonce  le  bouchon,  de  façon  à chasser  tout  l’air  de  l'appareil;  il  faut 
même  qu’une  petite  quantité  d’eau  remonte  dans  l’entonnoir;  si  l'on  fait  ensuite 
tomber  quelques  gouttes  de  mercure  en  ouvrant  le  robinet  inférieur,  on  fait  entrei 


OXYGENE 


223 


Procédé  Linossiek.  L’oxygène  est  absorbé  par  du  tartrate  ferreux  en  solu- 
tion alcaline,  ajouté  goutte  à goutte  à l’eau  à examiner,  colorée  avec  un  peu 
de  phéno-safranine.  Dès  que  l’oxygène  libre  a complètement  disparu,  la  pre- 
mière goutte  de  sel  ferreux  ajoutée  en  excès  provoque  la  décoloration  du 
liquide  (1). 


toute  l’eau  dans  l’appareil.  Son  niveau  doit  se  trouver  juste  à la  naissance  de  la 
douille  capillaire  de  l’entonnoir. 

5°  On  verse,  au  moyen  d’une  pipette  bien  exacte,  5 C.C.  de  solution  ferrugineuse 
dans  l’entonnoir,  et  on  fait  rentrer  le  liquide  dans  l’appareil  en  ouvrant  légèrement 
le  robinet  pour  laisser  écouler  du  mercure.  Il  faut  bien  faire  attention  encore  à s’ar- 
rêter dès  que  la  surface  du  liquide  arrive  à la  naissance  de  la  douille  de  l’enton- 
noir. On  produit  alors  avec  la  main  un  mouvement  giratoire  de  l’appareil,  qui  a 
pour  effet  de  mélanger,  en  quelques  instants  et  d’une  façon  complète,  les  différents 
liquides.  L’oxyde  ferreux  formé  se  répartit  dans  toute  la  masse  et  au  bout  de  quelques 
instants,  5 à 6 minutes,  on  peut  considérer  l'oxygène  comme  étant  complètement 
absorbé. 

6°  On  verse  dans  l’entonnoir  10  C.C.  d’acide  sulfurique  au  demi  que  l’on  fait  entrer 
de  la  même  façon  en  ouvrant  le  robinet,  On  agite  et  le  liquide  s’éclaircit  presque 
immédiatement.  On  ouvre  alors  le  robinet  pour  faire  tomber  tout  le  mercure  de 
l’appareil  ; on  enlève  ensuite  le  bouchon  ; on  décante  le  contenu  de  la  boule  dans  un 
vase  à saturation  et  on  rince  l’entonnoir  avec  de  l’eau  distillée  que  l’on  réunit  à celle 
décantée.  On  verse  alors  la  solution  de  permanganate  au  moyen  de  la  burette  jusqu’à 
apparition  de  teinte  rose  persistante. 

Soit  n le  nombre  de  G. G.  utilisés  pour  obtenir  ce  résultat. 

On  cherche  ensuite  la  quantité  du  même  caméléon  N absorbée  par  5 C.C.  de  solution 
ferrugineuse.  N-»  représente  la  quantité  de  caméléon  correspondant  à l’oxygène 
dissous  dans  l'eau  mise  en  expérience  (200  C.C.  dans  le  cas  que  nous  supposons). 

On  calcule  tout  de  suite  ce  qu’il  faudrait  pour  un  litre  d’eau. 

D’un  autre  côté,  sachant  que  l C.C.  de  caméléon  décinormal  correspond  à 0Kr,0008 
d’oxygène  ou  à 0 C.C.  56,  une  simple  multiplication  donne  le  résultat  cherché. 

(1)  PROCÉDÉ  LINOSSIER 

Réactifs.  — 1°  Lessive  de  soude. 

2°  Solution  à 20/100  de  sel  de  Seignette. 

3°  Solution  alcoolique  de  phénosafranine. 

4°  Solution  titrée  de  sulfate  ferreux  (par  litre  3 grammes  de  sulfate  ferreux  cris- 
tallisé et  10  grammes  d’acide  sulfurique  : à conserver  dans  une  pissette  sous  une 
couche  d’huile). 

Appareils.  — Un  flacon  d’un  demi-litre  muni  àsa  partie  inférieure  d’un  robinet  de 
verre  ; son  goulot  est  fermé  par  un  bouchon  de  caoutchouc  percé  de  deux  trous  ; 
l’un  laisse  passer  la  douille  d’une  burette  de  Mohr  préalablement  remplie  de  la  dis- 
solution titrée  de  sulfate  ferreux  ; l’autre  livre  passage  à la  douille  effilée  d'un  enton- 
noir à robinet  destiné  à l’introduction  de  l’eau. 

Une  éprouvette  à pied  de  50  C.C.  ; deux  pipettes  de  20  C.C. 

Mode  opératoire.  — Dans  le  flacon  on  introduit  environ  400  C.C.  de  mercure 
puis  20  C.C.  de  lessive  de  soude,  20  C.C.  de  la  solution  de  sel  de  Seignette,  une  ou 
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Usages.  — On  l’emploie  pour  le  chalumeau  à gaz  hydrogène  et  oxygène 
qui  sert  à fondre  le  platine,  pour  la  lumière  de  Drummond,  etc.  Tessié  nu 
Motay  a essayé  de  rendre  plus  éclairant  le  gaz  d’éclairage  en  le  brûlant  avec 
de  l’oxygène.  Si  on  l’obtenait  à très  bon  compte,  ses  usages  industriels 
seraient  assez  considérables. 


deux  gouttes  de  la  solution  de  phénosafranine  et  enfin  de  l’eau  jusqu’à  ce  qu'il  soit 
entièrement  rempli.  Cela  fait,  on  enfonce  le  bouchon  de  caoutchouc  dans  le 
goulot  en  ayant  soin  de  n’emprisonner  dans  le  flacon  aucune  bulle  d’air.  La  douille 
de  l’entonnoir  à robinet  a été  remplie  d’avance  jusqu’au  niveau  du  robinet,  avec  un 
peu  de  l’eau  soumise  à l’analyse. 

L’appareil  ainsi  préparé,  on  ouvre  le  robinet  inférieur  : si  le  bouchon  de  caoutchouc 
est  bien  disposé,  il  ne  doit  pas  s’écouler  une  seule  goutte  de  mercure.  On  laisse 
tomber  ensuite  avec  précaution,  de  la  burette,  la  solution  titrée  de  sulfate  ferreux 
jusqu’à  ce  que  disparaisse  la  teinte  rose  de  la  phénosafranine,  l'appareil  est  alors 
au  point.  On  mesure  dans  une  éprouvette  jaugée  50  C.C.  de  l’eau  à analyser  et  on 
l’introduit  dans  le  flacon  par  l’entonnoir  à robinet,  en  ayant  soin  de  ne  laisser  péné- 
trer aucune  bulle  d’air.  Sous  l’influence  de  l’oxygène  dissous  dans  l'eau,  la  coloration 
rose  de  la  phénosafranine  reparaît  et  il  11e  reste  plus  pour  terminer  le  dosage  qu’à 
laisser  écouler  de  la  burette  la  solution  titrée  de  sulfate  ferreux  jusqu’à  ce  qu’elle 
disparaisse  à nouveau. 

Comme  les  liquides  qui  réagissent  reposent  sur  un  fond  mobile  de  mercure,  rien 
n’est  plus  facile  que  de  les  mélanger  intimement,  bien  que  l’appareil  soit  complète- 
ment plein,  par  une  simple  agitation  du  flacon. 

L’opération  terminée,  l’appareil  est  prêt  pour  un  nouveau  dosage,  sans  qu’il  soit 
nécessaire  d’y  introduire  à nouveau  ni  tartrate,  ni  soude,  ni  salranine. 

Pour  le  calcul  des  résultats,  on  ne  peut  pas,  comme  dans  la  méthode  de  Blarez, 
admettre  que  la  quantité  d’oxygène  dissous  dans  l’eau  est  celle  qui  transformerait  en 
sel  ferrique  le  poids  de  sel  ferreux  écoulé  de  la  burette  : les  nombres  seraient  trop 
faibles  : il  faut  titrer  la  solution  ferreuse  avec  une  solution  d'oxygène  d’une  richesse 
connue  ; comme  solution  titrée  d’oxygène,  il  est  commode  de  recourir  à l'eau  satu- 
rée d’air  par  agitation  prolongée  au  contact  de  l’atmosphère.  Les  tables  suivantes 
donnent  la  richesse  d’un  litre  d’eau  en  C.C.  d’oxygène,  suivant  la  température  de  l’eau 
et  la  pression  barométrique: 


0° 

5° 

10° 

15° 

20° 

760n,m 

8CC228 

7cc256 

6CC500 

oec978 

5CC676 

750 

8 120 

7 160 

6 414 

5 899 

5 601 

740 

8 011 

7 065 

6 329 

o 821 

5 527 

730 

7 903 

6 970 

6 243 

5 742 

5 452 

720 

7 794 

6 874 

6 158 

5 663 

5 377 

710 

7 687 

6 779 

6 072 

5 585 

5 302 

700 

7 578 

6 683 

5 987 

o 506 

5 228 

Au  moyen  de  cette  table,  et  sachant  d’autre  part  la  quantité  de  solution  ferreuse 
que  l’on  a dû  employer  pour  absorber  l’oxygène  dans  50  C.C.  de  cette  eau.  Il  est 
facile  de  déterminer  le  titre  de  cette  solution.  Il  n’est  pas  nécessaire  de  titrer  la 
liqueur  avant  chaque  expérience  ; la  solution  se  conserve  bien  dans  les  conditions 
que  nous  avons  indiquées  (pissette  et  couche  d huile). 

Les  azotates  et  lesazotites  n’exercent  aucune  influence  sur  ce  procédé:  parmi  les 
substances  organiques,  celles  qui  comme  la  glucose  possèdent  en  solution  alcaline 
une  réaction  réductrice  énergique,  sont  seules  un  obstacle  au  dosage. 


OXYGÈNE 


225 


Usages  médicaux.  Propriétés  physiologiques.  — C'esl  sous  l’influence  de 
l'oxygène  de  l’air  que  le  sang  veineux  se  transforme  eu  sang  artériel  ; ce  gaz 
active  la  nutrition  ; il  diminue  la  proportion  d’acide  urique  dans  les  urines. 
Brown-Séquard  a montré  que  les  tissus  contractiles  et  nerveux  pouvaient, 
après  avoir  perdu  leurs  propriétés  vitales,  les  recouvrer  sous  l’influence  du 
sang  chargé  d’oxygène. 

La  présence  de  l’oxygène  est  nécessaire  pour  que  les  contractions  du  cœur 
se  fassent  d’une  manière  régulière. 

Quand  on  l’inhale  à l’état  de  pureté,  la  sensation  produite  n’est  pas  diffé- 
rente de  celle  que  cause  l’air  commun,  mais  il  semble  que  la  poitrine  soit 
dégagée  et  à l’aise  pendant  quelque  temps  ; le  pouls  s’accroît  de  4 à 20  pul- 
sations, l’appétit  augmente  un  peu  ; quant  à la  température,  elle  ne  paraît 
aucunement  modifiée. 

L’homme  adulte  consomme  en  moyenne  720  grammes  d’oxygène  par  jour, 
ce  qui  représente  501  litres. 

Propriétés  thérapeutiques.  — A l’étude  de  ces  propriétés  se  rattachent  les 
noms  de  Durand-Fardel,  Demarquay,  Hayem,  Brouardel,  etc. 

Il  est  très  utile  contre  la  mort  apparente  des  nouveau-nés. 

11  constitue  une  ressource  précieuse  en  cas  d’asphyxie,  surtout  quand  cette 
asphyxie  est  due  à une  suffocation  accidentelle  (effets  de  la  foudre,  froid).  Il 
est  très  utile  dans  les  cas  d’empoisonnement  par  les  gaz  ou  les  vapeurs 
toxiques,  ainsi  que  dans  les  cas  de  strangulation,  pendaison  et  submersion. 

Après  l’anesthésie,  il  rend  plus  rapide  le  retour  à la  sensibilité  et  dissipe 
rapidement  les  effets  des  anesthésiques.. 

C est  un  remède  précieux  à opposer  aux  attaques  d’asthme  nerveux.  Dans 
l’asthme  humide,  c’est-à-dire  dans  le  catarrhe  qui  complique  l’emphysème, 
il  rend  de  bons  services,  à la  condition  d’être  employé  avec  persévérance. 

Il  produit  une  stimulation  assez  énergique  des  fonctions  dites  de  nutrition  ; 
il  augmente  l’appétit,  accélère  la  circulation  et  favorise  la  formation  des 
hématies. 

Il  combat  les  vomissements  d’une  manière  générale  . 

Il  rend  des  services  incontestables  aux  chlorotiques  atteints  de  troubles 
digestifs. 

Dans  la  phtisie,  l’oxygène  n'a  pas  donné  d’aussi  bons  résultats  qu’on 
l’espérait.  Il  produit  un  soulagement  immédiat  et  ceci  peut  être  très  utile 
mais  de  nouvelles  exacerbations  surviennent,  plus  intenses  peut-être  que 
les  premières.  Ce  n’est  donc  qu’un  palliatif  dont  il  faudra  se  défier. 

Dans  l’albuminurie,  il  peut  devenir  un  médicament  précieux  si,  par  de 
nouvelles  expériences,  on  peut  confirmer  qu’il  fait  disparaître  l’albumine  de 
l’urine,  comme  cela  a eu  lieu  dans  deux  cas.  Même  observation  pour  le  diabète. 

CHIMIE  MÉDICALE.  15 
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Dans  la  gangrène  localisée,  s'il  n’y  a pas  d’oblitération  artérielle,  l’oxygène 
est  un  remède  souverain. 

Il  a parfaitement  réussi  dans  un  cas  d'empoisonnement  par  l'opium. 

Doses  et  mode  d'emploi.  — Ce  corps  s’emploie  généralement  en  inhalations 
à l’état  gazeux,  à la  dose  de  30  litres  par  jour  : on  peut  sans  danger  en  aspi- 


Fig.  299.  — Appareil  Limousin. 


rer  de  40  à 90  litres  pendant  plusieurs  jours,  sans  qu'il  survienne  d’acci- 
dents ; un  malade  a pu  en  respirer  600  litres  en  deux  jours  sans  inconvé- 
nient ; ce  n’est  qu’au  bout  de  deux  à trois  semaines  qu’il  produit  de  la  lièvre. 


On  prépare  quelquefois  une  eau  gazeuse  oxygénée , qu’il  faut  se  garder  de 
confondre  avec  le  bioxyde  d'hydrogène  ou  eau  oxygénée  de  Thénard. 

Limousin  livrait  l’oxygène  dans  un  ballon  en  caoutchouc  de  30  litres  de 
capacité  ; pour  le  faire  respirer,  on  le  faisait  d’abord  passer  dans  un  flacon 
laveur  et  de  là  il  arrivait  dans  la  bouche  par  un  tube  muni  d’un  embout  spé- 
cial. On  règle  l’écoulement  du  gaz  au  moyen  d’un  robinet  et  par  la  pression 
que  l’on  exerce  sur  le  sac  (lig.  299). 

La  compagnie  « Continental  Oxygen  »,  qui  exploite  les  brevets  Brin,  le  livre 
dans  des  récipients  métalliques  où  il  peut  être  comprimé  à des  pressions 
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très  grandes  (deux  types  : dans  l’un  la  pression  est  de  8 à 9 atmosphères  ; 
dans  l'autre  elle  est  de  beaucoup  supérieure)  (fig.  300,  301).  On  peut  l’utili- 
ser  directement  en  le  faisant  passer  à travers  un  régulateur  qui  règle  la 
pression  sous  laquelle  le  gaz  s’échappe  et  lui  faisant  ensuite  traverser  un 

x 


Fig.  303.  — Régulateur  de  pression. 


£.ti_ 


A 

Fig.  302.  — Récipient  à oxygène  avec  Fig.  304.  — Sac  de  caoutchouc, 

manomètre  et  régulateur. 

barboteur  ou  encore  en  le  recevant  au  préalable  dans  un  sac  en  caout- 
chouc (fig.  302,  303,  304). 

Dans  tous  ces  appareils,  les  tubes  conducteurs  de  l’oxygène  sont  d’un  dia- 
mètre beaucoup  trop  petit  ; il  ne  leur  est  pas  possible  d’avoir  un  débit  suffi- 
sant pour  que  le  malade  ne  soit  pas  obligé  de  faire  une  forte  aspiration, 
souvent  très  pénible  pour  lui,  ou  de  respirer  simultanément  de  l’air  ordinaire. 

Toxicité.  — L’oxygène  pur  comprimé  peut  causer  de  graves  accidents 
et  même  amener  la  mort;  les  phénomènes  produits  sont  très  variables,  mais 
consistent  surtout  dans  des  convulsions.  Paul  Bert  attribuait  à un  empoison- 
nement chronique  par  l’oxygène  les  accidents  dont  sont  atteints  les  ouvriers 
qui  travaillent  longtemps  dans  l’air  comprimé. 


OZONE 


00-  Poids  moléculaire  = *8 


L’oxygène  se  présente  quelquefois  dans  un  état  particulier,  odorant,  qui 
lui  a fait  donner  le  nom  d’ozone  (o^w,  je  sens). 

Composition.  — Les  réactions  et  les  propriétés  de  l’ozone  le  font  considé- 
rer comme  formé  par  la  réunion  de  3 atomes  d’oxygène  : la  formation  de  ce 
corps  s'effectue  avec  absorption  de  chaleur. 

Etat  naturel.  — L’oxydation  des  essences,  les  émanations  balsamiques 
des  plantes,  l’électricité  atmosphérique  sont  des  causes  de  production  d’ozone; 
aussi  ce  corps  se  trouve  dans  l’air,  surtout  à la  campagne;  dans  les  villes 
on  le  trouve  spécialement  dans  les  jardins  et  sur  les  hauteurs. 

L’air  ozone  des  champs  possède  une  odeur  caractéristique  assez  vive  rap- 
pelant celle  du  homard  ; on  la  ressent  assez  bien,  après  le  lever  du  soleil. 
D'après  IIouzeau,  l’air  des  champs  pris  à deux  mètres  au-dessus  du  sol  ren- 
ferme au  maximum  1/430  000  d’ozone  ; la  nuit,  la  proportion  est  un  peu  plus 
forte  que  le  jour. 

Dans  toutes  les  oxydations  qui  se  font  rapidement  et  à froid,  il  y a pro- 
duction d’ozone. 

Préparation.  — 1°  L’oxygène  obtenu  par  l’électrolyse  de  l’eau  est  toujours 
ozoné. 

2°  L’air  qui  a séjourné  3/4  d’heure  ou  une  heure  sur  des  bâtons  humides  de 
phosphore,  renferme  de  l’ozone. 

3°  En  versant  du  bioxyde  de  baryum  pur  sur  de  l’acide  sulfurique  pur  et 
monohydraté,  additionné  d’un  peu  de  permanganate  de  potasse,  on  a un 
dégagement  assez  abondant  d’oxygène  ozoné. 

4°  Le  procédé  auquel  on  s’adresse  pour  se  procurer  couramment  de  l’ozone 
consiste  à soumettre  l’oxygène  à l’effluve  électrique  (1). 


(1)  Le  premier  appareil  était  dû  h M.  de  Babo  : il  a été  successivement  modifié  par 
IIouzeau  et  Bertiielot.  L’appareil  de  ce  dernier  (fig.  305)  se  compose  de  deux  tubes 
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Propriétés  physiques.  — L’ozone  pur  n’a  jamais  été  isolé  : ce  corps  présente 
en  masse  une  coloration  bleue  : c’est  peut-être  à l’ozone  qu’est  due  la  couleur 
bleue  de  l’atmosphère.  Il  possède  une  odeur  sut  generis , comparable  à celle 
des  composés  nitreux,  mais  moins  douce  et  tellement  pénétrante  que  l’air 
renfermant  1/1  000  000  d’ozone  est  encore  odorant.  L’ozone  concentré  doit 
être  respiré  avec  précaution  ; il  provoque  subitement  une  inflammation  des 
muqueuses;  sa  saveur  est  sensible  et  ressemble  à celle  du  homard.  Sa  den- 
sité, l,6b8,  a été  déterminée  par  diverses  considérations  théoriques.  L’eau 
en  dissout  4 à 5 C.C.  par  litre. 

La  chaleur  le  détruit. 

Propriétés  chimiques.  — L’ozone  agit  le  plus  souvent  comme  agent  oxydant; 
il  donne  cependant  quelquefois  naissance  à des  phénomènes  de  réduction; 
c’est  ainsi  qu’il  décompose  les  bioxydes  d’hydrogène  et  de  baryum,  le  cuivre 
et  certains  peroxydes,  l'eau  oxygénée,  les  matières  organiques. 

Le  chlore,  le  brome,  l’iode,  le  phosphore,  l’arsenic  sont  oxydés. 

L’acide  arsénieux  est  transformé  en  acide  arsénique,  réaction  qui  a été 
utilisée  pour  le  dosage  de  l’ozone. 


concentricjues  qui  s’ajustent  à l’émeri  : l’oxygène  peut  circuler  dans  l'espace  compris 
entre  les  deux  tubes:  tout  l’appareil  est  plongé  dans  une  éprouvette  : cette  éprouvette 


et  le  tube  intérieur  sont  remplis  d’acide  sulfurique  dilué  : chacune  de  ces  colonnes 
d’acide  sulfurique  est  reliée  à l’un  des  pôles  d’une  bobine  d’induction  par  un  lil  de 
platine.  L’eflluve  se  manifeste  dans  l’espace  annulaire  par  de  faibles  lueurs. 
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L’iodure  de  potassium  est  transformé  partiellement  en  iodate;  une  autre 
partie  est  décomposée  avec  mise  en  liberté  d’iode  et  formation  probable  d’un 
peroxyde  de  potassium. 

Une  bande  de  papier  imprégnée  de  sulfate  manganeux  brunit  dans  une 
atmosphère  ozonée  ; il  en  est  de  même  du  papier  imprégné  de  protoxyde  de 
thallium. 

Caractères.  — Pour  reconnaître  sa  présence  dans  l’air,  on  a recours  simul- 
tanément au  papier  ioduré  amidonné  et  au  papier  bleu  de  tournesol  : en 
présence  de  l’ozone,  le  papier  ioduré  bleuit  et  le  papier  bleu  de  tournesol  ne 
change  pas;  si  ce  dernier  avait  rougi,  le  déplacement  de  l’iode  pourrait  être 
attribué  à la  présence  des  vapeurs  nitreuses. 

On  a constaté  la  présence  de  l’ozone  dans  le  sang  de  la  manière  suivante. 
La  teinture  de  gaïae  additionnée  d’eau  oxygénée  ne  change  pas  de  couleur, 
mais  l'ozone  la  colore  immédiatement  en  bleu.  Or,  si  l’on  ajoute  du  sang  défi- 
briné au  mélange  d’eau  oxygénée  et  de  teinture  de  gaïae,  on  voit  aussitôt  se 
produire  la  coloration  bleue  caractéristique.  Ce  procédé  permet  même  de 
reconnaître  la  présence  de  traces  de  sang.  On  imbibe  la  tache  avec  un 
peu  d'eau,  on  comprime  fortement  avec  un  papier  blanc  non  collé  par  addi- 
tion d’eau  oxygénée  et  de  teinture  de  gaïae.  On  obtient  la  coloration 
bleue. 

Le  réactif  de  Cazeneuve  (chlorhydrate  de  métaphénylène-diamine)  prend 
une  coloration  rouge  brun. 

Dosage.  — On  peut  doser  l'ozone  dans  l'air  en  se  basant  sur  la  propriété 


Le  courant  de  gaz  doit  être  très  lent  (un  litre  à l’heure).  La  pression  influence  peu 
la  production  d’ozone  ; elle  varie  beaucoup  avec  la  température  ; elle  est  bien  plus 
forte  à froid  qu’à  chaud. 

Labbé  et  Oudin  préparent  l’ozone  en  faisant  passer  un  courant  d’air  entre  deux 
tubes  concentriques  dont  l'intervalle  est  sillonné  par  les  étincelles.  Les  étincelles 
génératrices  de  l’ozone  éclatent  entre  une  feuille  métallique  et  la  surface  de  verre  du 
tube  interne  séparées  par  un  intervalle  de  3 à 4 millimètres  ; dans  cet  espace  annu- 
laire la  légère  élévation  de  la  température  produite  par  l’effluve  suffit  à assurer  un 
courant  d’air  ascendant  entraînant  l’ozone. 

Pour  arriver  à ozoner  un  laboratoire  de  300  mètres  cubes,  les  auteurs  emploient 
dix  de  ces  tubes  ayant  80  centimètres  de  longueur  environ  : on  les  monte  en  quan- 
tité. Comme  source  d’électricité,  on  a pris  une  dynamo  Gramme  à courants  alterna- 
tifs, reliée  à un  transformateur  sur  lequel  était  monté  en  dérivation  un  condensateur 
Une  bobine  à résistance  magnétique  variable  intercalée  dans  le  circuit  permettait 
d'élever  progressivement  le  potentiel.  A 6 000  volts  commence  le  dégagement  d’ozone, 
à 8 000  les  tubes  chauffent  ; à 7 000  l’appareil  fonctionne  bien  ; il  y a lieu  de  remar- 
quer qu’une  petite  quantité  du  métal  formant  l’armature  du  tube  est  entraînée  dans 
la  pièce. 
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que  ce  corps  possède  de  transformer  l’acide  arsénieux  en  acide  arsénique  (1). 

Rôle.  — O11  a attribué  une  grande  influence  à l’ozone  dans  la  production 
ou  la  disparition  de  certaines  maladies  épidémiques.  Divers  observateurs 
ont  constaté  que  l’ozone  avait  complètement  fait  défaut  pendant  le  choléra  : 
dans  les  dernières  épidémies  de  choléra  à Paris,  on  a,  au  contraire,  trouvé 
une  moyenne  d’ozone  assez  élevée,  tandis  qu’en  temps  ordinaire,  l’ozone 
manque.  Un  médecin  anglais,  Cook,  a cru  constater  l’augmentation  ou  la 
diminution  de  l’ozone  dans  le  delta  du  Gange,  suivant  que  les  épidémies  de 
choléra,  de  fièvres  palustres  et  de  dysenteries  devenaient  moins  ou  plus 
intenses.  Sciicenbein  a noté  l’existence  d’une  forte  quantité  d’ozone  dans  l’air 
de  Berlin,  pendant  une  épidémie  de  grippe. 

Bœckel  a signalé  à Strasbourg  l’apparition  de  maladies  gastriques  dès  que 
l’ozone  vient  à faire  défaut  dans  l’air.  Enfin  on  a admis  une  sorte  d’incom- 
patibilité entre  la  présence  dans  l’air  de  l’ozone  et  celle  des  miasmes  perni- 
cieux. Toutes  ces  assertions  demandent  de  nouvelles  et  plus  sérieuses  con- 
formations. 


(1)  Théorie.  — L’ozone  met  l'iode  de  l’iodure  de  potassium  en  liberté,  cet  iode  oxyde 
l’arsénite  de  potasse  et  le  transforme  en  arséniate. 

L’azotite  d’ammoniaque  ne  réagit  pas  sur  le  mélange  d’iodure  de  potassium  et 
d’arsénite  de  potasse. 

Appareils.  1°  Appareil  aspirateur  (trompe). 

2°  Tube  de  platine  dont  la  partie  inférieure,  renflée  et  percée  de  trous 
tins,  plonge  dans  un  vase  étroit,  profond  de  12  centimètres. 

3°  Compteur  à gaz. 

Le  tout  est  monté  de  manière  à ce  que  l’air  aspiré  passe  dans  le  flacon,  de  là  dans 
le  compteur  et  enfin  dans  la  trompe. 

4°  Pipettes,  1 de  20  C.C.,  1 de  2 C.C.,  2 de  1 C.G. 

3°  Burette  graduée. 

Réactifs.  1°  Empois  d’amidon  à 1 p.  100. 

2°  Solution  saturée  de  carbonate  d’ammoniaque. 

3°  Solution  d’arsénite  de  potasse  (0°rr,730  d’acide  arsénieux  par  litre). 

3°  Solution  d’iodure  de  potassium  à 1/10. 

5°  Solution  titrée  d’iode  à 1/1000. 

Mode  opératoire.  — Dans  le  vase  du  tube  de  platine,  on  introduit  20  C.C.  eau  dis- 
tillée, 2 C.C.  liqueur  arsénieuse  et  1 C.C.  iodure  de  potassium;  on  monte  l'appareil; 
on  fait  marcher  la  trompe  pendant  24  heures,  on  arrête  ; on  lit  sur  le  compteur  le 
volume  d’air  : le  liquide  dans  lequel  a barboté  l’air  est  additionné  de  20  gouttes  de 
solution  de  carbonate  d’ammoniaque  pour  empêcher  l’action  de  l’air  sur  l’acide  iod- 
hydrique  qui  se  formera  pendant  le  dosage,  puis  de  1 C.C.  d’empois.  Ensuite,  au 
moyen  de  la  burette  graduée,  on  ajoute  goutte  à goutte  la  solution  d’iode,  jusqu’à  ce 
qu’il  se  produise  une  coloration  bleue  persistante. 

La  lecture  faite,  on  compare  le  volume  de  la  solution  d’iode  versée  à celui  qui  est 
nécessaire  pour  transforme!"  entièrement  les  2 C.C.  d’arsénite  en  arséniate.  De  là  il 
est  facile  de  déduire  le  poids  d’oxygène  fourni  par  l’ozone. 
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La  direction  des  vents  exerce  une  influence  très  marquée  sur  les  quantités 
d ozone  contenues  dans  l’air.  Les  vents  soufflant  du  nord-ouest  jusqu’à  l’est- 
sud-est  n’apportent  qu’une  faible  quantité  d'ozone;  au  contraire,  les  vents  qui 
soufflent  de  l'ouest  au  sud  sont  chargés  d’ozone  ; cette  relation  se  rattache 
du  reste  à une  loi  plus  générale  établie  par  Marié  Davy.  « Quand  le  centre 
d’une  bourrasque  traverse  la  France,  toutes  les  stations  situées  au  sud  de  la 
trajectoire  ont  beaucoup  d’ozone  ; celles  qui  sont  au  nord  en  ont  peu  ou 
point.  » 

Usages  Médicaux.  — Dans  les  conditions  des  expériences  de  MM.  Labbé  et 
Oudin,  on  ne  dépasse  jamais  la  dose  thérapeutique  d’ozone  qui  est  de  11  à 
12  centièmes  de  milligramme  par  litre  d’air  : au  bout  d’un  quart  d’heure, 
on  a ainsi  respiré  2 milligr.  d’ozone  et  bien  que  cette  dose  soit  réputée  dan- 
gereuse, les  auteurs  ont  pu  la  faire  respirer  à des  cachectiques,  à des  enfants 
en  bas  âge,  sans  le  moindre  inconvénient  : dans  ces  conditions,  chez  les 
sujets  chez  lesquels  on  trouve  un  chiffre  trop  faible  d’oxyhémoglobine,  la 
proportion  de  ce  corps  augmente  de  1 p.  100;  cette  augmentation  persiste  de 
douze  à vingt-quatre  heures,  si  le  malade  ne  fait  pas  d’autres  inhalations; 
mais  s'il  les  renouvelle  tous  les  jours,  la  quantité  d’oxyhémoglobine  continue 
à croître  peu  à peu  jusqu’au  chiffre  physiologique. 

Il  semble  que  la  présence  de  l’ozone  entrave  le  développement  des  bacilles. 

D’Arsonval  a trouvé,  au  contraire,  que  les  inhalations  d’air  ozonisé  dimi- 
nuaient la  capacité  respiratoire  du  sang;  qu’en  ozonisant  l'air,  il  se  produi- 
sait des  vapeurs  nitreuses  et  que  c’était  à l’absorption  de  ces  vapeurs 
qu’était  due  la  diminution  de  la  capacité  respiratoire. 

Labbé  et  Oudin  ont  plus  tard  maintenu  leurs  conclusions;  pour  eux.  l’ozone 
est  un  puissant  stimulant  de  la  nutrition,  très  efficace  dans  tous  les  cas  de 
misère  physiologique  (anémie,  diabète,  etc.)  ; c’est  également  un  antisep- 
tique. L'action  thérapeutique  de  l’ozone  est  puissamment  aidée  par  les  vapeurs 
métalliques  que  l’air  ozonisé,  sous  l’influence  de  la  tension  élevée  du  courant 
alternatif,  transporte  hors  du  tube  à eflluver.  Le  métal  qui  forme  l’électrode 
se  trouve  en  partie  entraîné  sous  forme  de  molécules  métalliques  ou  d’oxydes 
à l’état  naissant  qui,  absorbés  par  la  muqueuse  des  bronches,  jouent  un 
grand  rôle  dans  la  thérapeutique  par  l’ozone. 

Girerd  a constaté  l’heureuse  influence  de  l’air  surchargé  d’ozone  sur  les 
malades  atteints  d'anémie  paludéenne  et  des  pays  chauds,  sur  les  hépa- 
tiques et  les  convalescents. 


EAU  ou  PROTOXYDE  D’HYDROGÈNE 


_ 112  — 2 = 2 vol  = 11,11 

H'0  = 18  O = 16  = 1 vol  = 88,89 

18  2 vol  100,00 

L'Etude  de  l'eau  est  extrêmement  importante  ; pour  nous  permettre  de  la 
i simplifier,  nous  la  diviserons  en  quatre  parties. 

Eau  au  point  de  vue  chimique  ; 

Eaux  potables  ; 

Eaux  minérales  ; 

Eaux  industrielles. 


EAU  CHIMIQUE 


Historique.  — La  composition  de  l’eau  a été  établie  en  1804  par  Gay-Lussac 
et  de  Humbolot. 

Composition.  — Sa  composition  que  nous  avons  indiquée  plus  haut  peut 
être  déterminée  par  synthèse  et  par  analyse. 

Par  synthèse  on  peut  avoir  recours  soit  aux  eudiomètres  dont  nous  avons 
expliqué  les  usages  à propos  de  nos  généralités  sur  les  gaz,  soit  au  procédé 
de  Dumas  et  de  Boussingault.  Ce  procédé  consiste  essentiellement  à taire 
passer  de  l’hydrogène  pur  sur  de  l’oxyde  de  cuivre  chauffé  au  rouge;  il  se 
produit  de  l’eau  que  l’on  condense  et  que  l’on  pèse;  l’oxyde  de  cuivre  a été 
pesé  avant  et  après  l’opération  ; la  perte  de  poids  indique  le  poids  de  1 oxy- 
gène ; on  trouve  la  quantité  d’hydrogène  par  différence  entre  le  poids  de  l’eau 
formée  et  la  quantité  d’oxygène  employé. 

L’analyse  de  l’eau  peut  être  faite  par  la  pile  et  par  les  métaux  ; les  deux 
procédés  donnent  de  mauvais  résultats  à cause  des  réactions  secondaires  qui 
se  produisent. 

Etat  Naturel.  — L’eau  est  excessivement  répandue  dans  la  nature,  elle 
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constitue  les  iners,  les  nuages,  les  lacs,  les  glaces,  les  neiges  ; elle  entre  pour 
une  forte  proportion  dans  la  constitution  des  êtres  organisés. 

D’après  leur  provenance,  les  eaux  peuvent  être  divisées  en  eaux  météori- 
ques (eau  de  pluie,  grêle,  neige)  et  eaux  telluriques  ; ces  dernières  se  subdi- 
visent en  eaux  potables  et  eaux  minérales. 

Purification.  — Pour  purifier  l’eau,  il  faut  la  soumettre  à la  distillation  (1). 

Quand  on  tient  à avoir  de  l’eau  pure,  il  faut  faire  subir  à l’eau  distillée 
une  nouvelle  distillation,  dans  des  vases  en  verre  parfaitement  propres,  sur 
le  permanganate  de  potasse.  M.  Miquel  a donné  un  procédé  spécial  pour  obtenir 
de  l’eau  infertile,  c’est-à-dire  incapable  de  nourrir  des  micro-organismes. 

Propriétés.  — L’eau  est  un  liquide  incolore  ; cependant,  vue  en  grande 
masse,  elle  paraît  bleue  ; l’eau  de  la  mer  paraît  quelquefois  d’un  bleu  ver- 
dâtre : on  attribue  cette  couleur  à la  présence  d’un  peu  de  limon  jaune. 

L’eau  est  inodore,  insipide,  mauvaise  conductrice  de  la  chaleur,  assez 
mauvaise  conductrice  de  l’électricité. 

Sa  densité,  à la  température  de  4°,  est  prise  pour  unité. 

C’est  le  corps  qui  a le  pouvoir  dissolvant  le  plus  étendu  : lui-même  se 
dissout  dans  un  assez  grand  nombre  de  véhicules. 


(1)  Eau  de  rivière  ou  de  source.  Q.  V. 

« Distillez  dans  un  alambic,  en  maintenant  une  ébullition  modérée  (a).  Essayez  de 
temps  en  temps  le  produit  avec  les  réactifs  indiqués  ci-après,  et  ne  commencez  à le 
recueillir  qu'à  partir  du  moment  où  il  est  sans  action  sur  eux  (b). 

Arrêtez  l’opération  lorsqu’il  ne  reste  plus  dans  la  cucurbite  que  le  quart  de  la  quan- 
tité d’eau  qui  y a été  introduite  (c). 

Caractères.  — L’eau  distillée  ne  doit  pas  modifier  la  couleur  du  papier  de  tournesol 
rouge  ou  bleu.' Les  azotates  d’argent  et  de  baryte,  l’oxalate  d'ammoniaque,  le  bi- 
chlorurc  de  mercure  ne  doivent  y produire  aucun  trouble  (d). 

Observation.  — Il  est  bon  d’additionner  préalablement  l’eau  à distiller  de  10  centi- 
grammes de  sulfate  d’alumine  par  litre,  et  de  ne  pas  recueillir  les  premiers  litres  pour 
éviter  la  présence  de  l’ammoniaque  (e).  » Codex  1884. 

Quand  l’eau  renferme  du  chlorure  de  magnésium,  il  est  bon  de  l’additionner  d'un 
peu  de  chaux  avant  de  distiller. 

(а)  L’ébullition  doit  être  très  modérée,  parce  que  sans  celte  précaution,  il  y a entraine- 
ment mécanique  et,  par  suite,  le  produit  obtenu  n’est  pas  pur. 

(б)  Au  commencement  de  l’opération,  les  gaz  dissous  dans  l'eau,  l’ammoniaque  prove- 
nant de  la  décomposition  des  substances  organiques,  les  poussières  déposées  dans  l’appa- 
reil, sont  entraînés  par  les  premiers  produits  distillés. 

(c)  Il  faut  arrêter  l’opération  parce  que  des  sels  pourraient  se  déposer  sur  les  parois  de 
la  cucurbite,  être  décomposés  par  la  chaleur  et  donner  des  produits  volatils. 

(d)  Nous  verrons  plus  loin  quels  sont  les  corps  dont  la  présence  est  indiquée  par  ces 
divers  réactifs. 

(e)  Le  sulfate  d’alumine  a pour  but  de  retenir  l’ammoniaque  en  formant  un  alun  d’am- 
moniaque. 
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Sa  chaleur  spécifique  est  prise  pour  l'unité  ; c'est  le  corps  qui  possède  la 
chaleur  spécifique  la  plus  élevée.  La  quantité  de  chaleur  necessaire ^pou 
faire  passer  un  kilogramme  d'eau  de  0»  à 1»  constitue  la  grande  Calo.ie  (pa, 
un  C majuscule)  ; la  petite  calorie  est  mille  fois  plus  petite  et  s écrit  pa,  un 

* ToTl'Càu  passe  à l’état  solide,  mais  diverses  causes  peuvent  retarder  cette 
solidification;  l’eau  renfermée  dans  des  tubes  capillaires  ne  eiista  isc  qu  a 
plusieurs  degrés  au-dessous  de  0»  ; la  présence  des  corps  étrangers,  la  nature 
des  vases,  l'agitation  ont  une  grande  influence  sur  ce  phénomène. 

L'eau  cristallise  dans  le  système  du  prisme  hexagonal  ; la  neige  présente 
des  formes  cristallines  remarquables;  la  glace  qui  est  en  masses  mcolo.es, 
inodores,  insipides,  transparentes  peut  au  miscrocope  montrer  des  cristaux. 
A0°,  la  glaee  possède  une  densité  de  0,91G  ; elle  est  donc  p us  egere  que 
l'eau  et  par  conséquent  l’eau  augmente  de  volume  en  se  congelant  : la  force 
de  cette  dilatation  est  énorme  ; elle  brise  les  bombes  les  plus  épaisses,  e a 
bien  plus  forte  raison,  fait  éclater  les  vaisseaux  des  plantes  et  buse,  is 

pierres  gélives.  ,;1. 

La  glace  possède  une  grande  réfringence;  on  a pu  en  faire  des  lentilles 

servant  à concentrer  les  rayons  solaires  pour  allumer  1 amadou. 

La  -lace  fond  à 0°;  sa  chaleur  latente  de  fusion  est  de  79  Calories,  c’est-a- 

dire  qu’il  faut  autant  de  chaleur  pour  fondre  un  kilogramme  de  glace 

* à 0°,  que  pour  porter  un  kilogramme  d’eau  de  0 à 79°. 

L’eau  bout  à 100°,  sous  la  pression  normale  de  760  millimètres.  Sa  chaleur 
de  vaporisation  est  de  540  Calories,  c’est-à-dire  que  pour  vaporiser  1 ki  o- 
gramme  d’eau  à 100»,  il  faut  autant  de  chaleur  que  pour  porter  oaO  kilo- 
grammes d’eau  de  0,J  à 1°.  _ ... 

La  vapeur  d’eau  est  incolore  et  transparente.  Sa  densite  est  0,6.1  : un  lilie 

d’eau  fournit  environ  l 700  litres  de  \apeur. 

L’eau  projetée  sur  une  plaque  chauffée  à une  température  supérieure  à 171”, 
se  présente  sous  forme  d’une  petite  sphère  plus  ou  moins  aplatie,  qui  n est 
pas  en  contact  avec  la  plaque  et  dont  la  température  est  inférieure  a 100  ; 
on  dit  alors  que  l’eau  est  à l'état  sphéroïdal  : ce  phénomène  est  commun  a 
beaucoup  de  liquides  ; il  a été  étudié  par  Boutigny. 

Sous  l’influence  d'une  température  de  1000-1200»,  l’eau  commence  à se 

dissocier. 

Propriétés  chimiques.  — Le  chlore  décompose  l'eau  sous  l’influence  de  la 
lumière  et  donne  de  l’acide  chlorhydrique  ; 

Le  carbone  décompose  l’eau  au  rouge  ; 

Les  métaux  peuvent  être  classés  d’après  leur  action  sur  1 eau. 

L’eau  dissout  en  plus  ou  moins  forte  proportion  le  plus  grand  nombre  des 
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sels  : elle  en  décompose  quelques-uns  (sels  de  bimuth  et  d’antimoine)  ; avec 
un  grand  nombre,  elle  forme  des  combinaisons  cristallines  ; on  appelle  cette 
«au,  eau  de  cristallisation.  Suivant  que  les  sels  absorbent  l'humidité  de  l’air 
ou  perdent  leur  eau  de  cristallisation,  on  les  dit  déliquescents  ou  efforescents. 


Conservation.  — L’eau  distillée  doit  être  conservée  dans  des  flacons  parfai- 
tement pleins  et  bouchés  à l’émeri. 

L’eau  distillée  ordinaire  nourrit  très  bien  les  microbes  et  au  bout  d’un 
court  séjour  dans  les  laboratoires  en  contient  un  grand  nombre. 


Essai.  — Le  Codex  nous  a déjà  indiqué  les  caractères  de  l’eau  distillée  ; 
nous  les  répétons  ici  un  peu  plus  nombreux  et  sous  une  autre  forme. 

L eau  distillée  ne  doit  pas  donner  de  précipité  par  : 

1°  L'eau  de  chaux  (acide  carbonique)  ; 

L’azotate argentique  (chlorures); 

3°  L’azotate  barvtique  (sulfates)  ; 

4°  L’oxalate  ammonique  (sels  de  chaux)  ; 

5°  L’hydrogène  sulfuré  et  le  sulfure  ammonique  (métaux)  ; 

7°  Le  chlorure  mercurique  (ammoniaque)  ; 

7°  Evaporée  sur  une  lame  de  platine,  elle  ne  doit  laisser  aucun  résidu. 

8°  Elle  ne  doit  pas  décolorer  le  permanganate  potassique  (voy.  Eaux  pota- 
bles). 


Dosage.  — L’eau  peut  se  doser  par  deux  méthodes  bien  différentes  : 

1°  On  pèse  le  corps  dans  lequel  on  veut  doser  l’eau  ; on  le  dessèche  à l’étuve 
et,  quand  il  a perdu  toute  son  humidité,  on  le  pèse  de  nouveau  ; la  perte  de 
poids  indique  la  quantité  d’eau. 

2°  On  fait  dégager  l’eau  en  chauffant,  et  on  l’absorbe  en  lui  faisant  tra- 
verser un  tube  contenant  une  substance  avide  d’eau  (chlorure  de  calcium, 
potasse,  acide  sulfurique,  anhydride  phospliorique,  etc.).  Ce  tube  est  pesé 
avant  et  après  l’opération.  La  quantité  d’eau  est  donnée  par  l’augmentation 
de  poids. 

Ces  deux  procédés  sont  insuffisants  quand  il  y a d’autres  corps  volatils 
(urines,  guano,  etc.)  ; dans  ces  cas,  il  faut  avoir  recours  à des  procédés  par- 
ticuliers que  nous  indiquerons  en  temps  opportun. 

Réaction.  — L’eau  sert  de  dissolvant  pour  presque  tous  les  réactifs  ; elle 
peut  indiquer  la  présence  de  sels  de  bismuth  et  d’antimoine,  puisque  ces 
sels  précipitent  par  un  excès  d'eau. 

Rôle.  — Indiquer  le  rôle  de  l’eau  dans  tout  ce  qui  nous  intéresse,  serait 
faire  une  invasion  dans  toutes  les  sciences  industrielles,  politiques,  écono- 
miques, etc.  L’eau  a joué  le  principal  rôle  dans  la  formation  des  roches 
sédimentaires  et  de  beaucoup  de  minéraux.  Comme  force  motrice,  son  emploi 
augmente  chaque  jour,  maintenant  que  le  transport  de  la  force  motrice  par 
l’électricité  est  une  question  résolue. 
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Les  rivières  servent  à la  navigation,  à l’irrigation,  parfois  au  colmatage. 

A l’état  de  vapeur,  point  n’est  besoin  d'indiquer  les  services  qu’elle  nous 
rend  comme  chauffage,  force  motrice,  agent  chimique,  etc. 

Considérable  est  le  rôle  de  la  pluie,  de  la  neige,  des  glaciers,  des  océans, 
comme  régulateurs  de  la  température,  de  l’état  hygrométrique  de  l'air,  etc. 

En  agriculture,  Is.  Pierre  a constaté  que  dans  les  environs  de  Caen,  un 
hectare  de  terrain  reçoit  annuellement  par  les  pluies  59  kilogrammes  de  sels. 

Au  point  de  vue  médical,  nous  aurons  surtout  à étudier  1 eau  potable  et 
• les  eaux  minérales. 
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Définition.  — Suus  le  nom  & eaux  potables,  on  désigne  les  eaux  d’une  com- 
position convenable  pour  être  employées  communément  en  boisson. 


Le  Congrès  international  pharmaceutique  de  Bruxelles  tenu  en  1885  a 
indiqué  les  conditions  suivantes  que  doit  remplir  une  eau  pour  être  potable. 

1°  Elle  doit  être  limpide,  transparente,  incolore,  sans  odeur,  exempte  de 
matières  en  suspension. 

2°  Elle  doit  être  fraîche,  d’une  saveur  agréable  : sa  température  ne  doit 
pas  varier  sensiblement  et  ne  doit  pas  dépasser  15°. 

3°  Elle  doit  être  aérée  et  tenir  en  dissolution  une  certaine  quantité  d’acide 
carbonique.  L’air  qu’elle  renferme  doit  contenir  plus  d oxygène  que  1 air 
atmosphérique. 

4°  La  quantité  des  matières  organiques  évaluée  en  acide  oxalique  ne  doit 
pas  dépasser  20  milligrammes  par  litre. 

5°  Elle  ne  doit  pas  contenir  plus  de  cinq  dixièmes  de  milligramme  d’am- 
moniaque par  litre. 

6°  La  matière  organique  azotée  brûlée  par  une  solution  alcaline  de  per- 
manganate de  potasse  (procédé  Wanklyn  et  Ghapmann  ne  doit  pas  fournir 
plus  de  0mi;r,l  d’azote  albuminoïde  par  litre  d’eau. 

7°  Un  litre  d’eau  ne  doit  pas  contenir  plus  de  0gr,500  de  sels  minéraux. 

60  milligrammes  d’anhydride  sulfurique 

8 — de  chlore 

2 — d’anhydride  azotique 

200  — d’oxydes  alcalino-terreux 

30  — de  silice 

3 — de  fer 

8°  L’eau  potable  ne  doit  renfermer  ni  nitrites,  ni  hydrogène  sulfuré,  ni 
sulfures,  ni  sels  métalliques  précipitables  par  l’acide  sulfhydrique  ou  le  sul- 
hydrate  d’ammoniaque,  à l’exception  des  traces  de  fer,  d’aluminium  ou  de 
manganèse. 

9°  Elle  ne  peut  acquérir  une  odeur  désagréable,  après  avoir  été  conservée 
dans  un  vase  fermé  ou  ouvert. 
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10°  Elle  11e  doit  renfermer  ni  saprophytes,  ni  leptotrix,  ni  leptomites,  ni 
hyphéotrix  et  autres  algues  blanches,  ni  infusoires,  ni  bactéries  et  particu- 
lièrement aucun  de  ces  êtres  en  voie  de  décomposition. 

11°  L’addition  de  sucre  blanc  ne  doit  pas  y développer  de  fungus. 

12°  Cultivée  avec  de  la  gélatine,  elle  ne  doit  pas  produire  d’innombrables 
bactéries  liquéfiant  la  gélatine  en  moins  de  huit  jours. 

Le  Comité  consultatif  d'hygiène  publique  de  France  dit  (10  août  1885), 

« Des  analyses  exécutées  en  suivant  rigoureusement  et  constamment  la 
méthode  qui  vient  d’être  exposée  en  détail  nous  paraissent  permettre  de 
juger  très  suffisamment  de  la  valeur  d’une  eau  en  donnant  des  indications 
qualitatives  sur  la  présence  des  nitrates  et  en  fournissant  des  indications 
précises  sur  : 

1°  La  quantité  de  résidu  solide  laissé  par  l’eau 
2°  — des  produits  volatils  au  rouge 

3°  Le  degré  hydrotimétrique 
4°  La  quantité  de  chlorures 
5°  — des  sulfates 

G0  — d’oxygène  enlevé  au  permanganate  qui,  ainsi  que 

l’ont  montré  de  nombreuses  recherches,  est  proportionnelle  à la  quantité  de 
matière  organique  dosée  par  pesée  directe  après  la  combustion. 

« Nous  donnons  ci-dessous  un  tableau  reproduisant  les  limites  dans  les- 
quelles ces  divers  éléments  doivent  être  contenus. 


EAU  TRÈS  PURE 

EAU  POTABLE 

EAU  SUSPECTE 

EAU  MAUVAISE 

Chlore 

Moins  de  0sr,015 
par  litre. 

Moins  de  0?r,040 
(excepté  au 
bord  de  la  mer) 
0gp,005  à 0sr,030 

0fe'r,050  à 0sr,100 

Plus  de  0,100 

Acide  sulfurique  . . . 
Oxygène  emprunté  au 
permanganate  en  so- 

0?r,002 

t 0i=r,005 

Plus  de  0sq030 

Plus  de  0?r,050 

îution  alcaline  . . . 
Perte  de  poids  du  dé- 
pôt par  la  chaleur 

Moins  de  0sr,001 

Moins  de  0sr,002 

0er,003  à 0sr,004 

Plus  de  0er,004 

rouge  

Degré  hydrotimétri- 

Moins  de  0sr,015 

Moins  de  0sr,040 

OP-,040  à 0sr,070 

Plus  de  0 100 

que  total 

Degré  hydrotimétri- 
que persistant  après 

5 à 15 

15  à 30 

Au-dessus  de  30 

Au-dessus  de  100 

l’ébullition 

2 

i 5 

5 à 12 

12  à 18 

Au-dessus  de  20 

* On  ne  saurait  trop  insister  sur  ce  point  que  les  indications  fournies  par 
cette  analyse  sommaire  sont  nécessairement  incomplètes  et  insuffisantes  en 
ce  qui  concerne  beau  des  fleuves,  rivières,  lacs,  etc.  Une  analyse  complète 
accompagnée  de  l'examen  microscopique  peut  seule  permettre  déjuger  avec 
certitude  de  la  qualité  de  Veau:  aussi  émettrons-nous  le  vœu  que  cette  ana- 
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lyse  complète  soit  exigible  au  moins  pour  les  villes  et  pour  les  centres  de 

population  a partir  de  o 000  habitants. 

« Il  nous  parait  également  utile  que  les  détails  de  l’analyse  soient  annexés 
aux  pièces  jointes  à la  demande  d’avis  du  comité,  afin  de  pouvoir  juger  avec 
certitude  s’il  ne  serait  pas  nécessaire  de  procéder  à des  recherches  plus 


complètes.  » 

Enfin  si  nous  lisons  les  ouvrages  des  microbiologistes,  nous  trouverons  que 
la  composition  chimique  de  l’eau  est  de  peu  d’intérêt  a coté  de  sa  teneur 
en  microbes,  que  la  quantité  des  microbes  est  elle-même  peu  de  chose  à côté 
de  leur  qualité. 


A propos  de  l’adduction  à Paris  des  sources  de  la  Vigne  et  de  Verneuil, 
M.  Gadàüd  député  a fait  un  rapport  remarquable  dont  nous  extrayons  les 
i passages  suivants  résumés. 

Les  caractères  propres  à une  eau  irréprochable  sont  de  trois  ordres,  phy- 
i siques,  chimiques  et  biologiques. 

/ 

1°  CARACTÈRES  PHYSIQUES 

Limpidité  et  couleur.  — Les  bonnes  eaux  sont  limpides.  Plus  une  source 
est  pure,  plus  elle  est  transparente. 

Les  bonnes  eaux  sont  bleues,  les  médiocres  verdâtres  ; les  mauvaises  ont 
un  reflet  brun  jaunâtre,  les  eaux  infectes  sont  noires. 


Saveur , odeur.  — Seules,  les  mauvaises  eaux  ont  une  odeur  et  une  saveur 
désagréables. 

Fraîcheur.  — La  température  de  l’eau  de  source  est  à peu  près  constante. 
Dans  nos  contrées  elle  est  d’environ  8 à 12°,  c’est-à-dire  voisine  de  la 
moyenne  thermique.  (Les  eaux  de  source  étant  dépourvues  de  microbes,  on 
voit  l’importance  de  la  constance  de  la  température.) 

Douceur.  — Elle  doit  cuire  les  légumes  assez  vite  et  sans  les  durcir. 

Effets  sur  les  êtres  vivants.  — Mais  le  meilleur  réactif  des  eaux  pures  est 
encore  l’être  vivant. 

Une  eau  est  saine  lorsque  les  animaux  et  les  végétaux  doués  d’une  organi- 
sation supérieure  peuvent  y vivre  et  y prospérer.  Au  contraire,  une  eau  est 
malsaine  quand  elle  fait  périr  les  animaux  et  les  végétaux  doués  d’une  orga- 
nisation supérieure  et  qu’elle  ne  peut  nourrir  que  des  infusoires  et  des  cryp- 
togames. 

La  truite  et  la  perche  sont  les  poissons  par  excellence  de  l’eau  pure,  1 an- 
guille est  le  dernier  qui  séjourne  dans  les  mauvaises  eaux.  Presque  tous  les 
mollusques  périssent  promptement  dans  les  eaux  corrompues  et  ne  tardent 
pas  à s’y  décomposer,  ce  qu’ils  ne  font  pas  a 1 air  libre  dans  lequel  ils  st 
dessèchent  sans  pourrir.  Chaque  degré  de  pureté  des  eaux  est  indiqué  par  un 
mollusque  spécial  d’organisation  d’autant  plus  élevée  que  l’eau  est  de  meil- 
leure qualité. 
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En  voici  la  classification  donnée  par  Gérardin. 

Eaux  très  pures.  Physa  fontinalis  ou  huila. 

Eaux  saines.  Valvata  pixinalis. 

Eaux  ordinaires.  Lirnnœa  ovata,  l.  stagnalis , planorbis  marginatus. 

Eaux  médiocres.  Cgclas  cornœa , bithynia  impura,  planorbis  cornœus. 

Eaux  corrompues  0. 

Le  cresson  de  fontaine  à lui  seul,  en  l’absence  de  toute  autre  indication 
physique  ou  chimique,  distingue  les  eaux  excellentes.  Les  mousses,  les 
nénuphars  poussent  dans  les  mauvaises  eaux.  L ' arundo  .phragmites  résiste 
seul  aux  eaux  souillées. 

De  même,  tant  que  les  eaux  sont  saines  et  aérées,  les  'algues  y sont  plus  ou 
moins  volumineuses,  et  ont  une  structure  complexe,  tandis  que  les  algues  à 
structure  simple,  unicellulaires,  au  contraire,  se  trouvent  dans  les  eaux  dor- 
mantes et  dans  les  eaux  dépouillées  d’une  partie  de  leur  oxygène  par  les  ma- 
tières organiques  en  décomposition. 


2U  CARACTÈRES  CHIMIQUES 

D'après  M.  Gadaud,  pour  les  eaux  potables,  il  suffit  de  connaître  leur 
degré  de  minéralisation  en  bloc  et  leur  degré  d’oxygénation.  Il  détermine  le 
degré  de  minéralisation  par  l’hydrotimétrie. 

L’eau  potable  doit  contenir  par  litre  de  20  à 25  C.C.  de  gaz  formés  de  50  p.  100 
environ  d’acide  carbonique,  le  reste  étant  un  mélange  d’oxygène  et  d’azote 
dans  la  proportion  de  30  à 33  du  premier  pour  70  à 07  du  second.  Une  eau 
ainsi  aérée  est  légère  à l’estomac  ; elle  est  bue  avec  plaisir,  elle  facilite  la 
digestion  ; une  eau  non  aérée  doit  être  suspectée. 

Le  dosage  de  l’oxygène  a une  importance  toute  spéciale  ; la  diminution 
de  l’oxygène,  au  moins  dans  l'eau  fluviale,  et  lorsqu’elle  coïncide  avec  une 
augmentation  de  l’acide  carbonique  et  de  l'azote,  est  une  marque  d’infério- 
rité, parce  que  l’oxygène  a disparu  en  oxydant  les  souillures.  Quand  l'oxv- 
gène  disparaît,  c’est  qu’il  y a un  excès  de  matières  animales  en  décomposition, 
et  l’on  voit  aussitôt  apparaître  les  euglènes,  infusoires  verts  ou  rouges  de 
formes  très  variables. 

La  bonne  eau  doit  être  imputrescible.  La  putrescibilité  de  l’eau  provient 
des  matières  organiques  et  organisées  qu’elle  contient  en  suspension. 


3°  CARACTÈRES  UlOLOGIQUES 

Les  caractères  biologiques  de  l’eau  sont  tirés  de  l’examen  des  matières 
organiques  et  des  poisons  chimiques  que  ces  dernières  produisent. 

Les  matières  organiques  peuvent  se  trouver  à l’état  de  matière  morte 
ou  de  matière  vivante.  La  matière  morte  peut  être  en  solution  ou  en  suspen- 
sion. Les  matières  en  suspension  sont  constituées  par  des  débris  de  toutes 
sortes;  les  médecins  militaires  ont  rapporté  à ces  souillures,  agissant  méca- 
niquement sur  la  surface  de  l’intestin,  J’origine  des  diarrhées  d’Algérie  et  de 
Cochinchine. 

Les  matières  organiques  dissoutes  sont  des  substances  albuminoïdes  ou 
hydrocarbonées.  Prise  en  particulier,  chacune  de  ces  substances  n’a  pas  une 


EAUX  POTABLES 


241 


grande  influence,  mais  la  masse  en  est  plus  qu’incommode.  C’est  à une  sorte 
d’empoisonnement  par  l’excès  de  matière  organique  dissoute  qu’il  faut  attri- 
buer la  plupart  de  ces  aflections  gastro-intestinales  qui  s’emparent,  en  atten- 
dant 1 acclimatement,  des  nouveaux  arrivants  dans  une  ville,  dans  une 
agglomération  où  l’on  consomme  de  l’eau  fluviale.  Cette  eau  est  le  meilleur 
des  liquides  nourriciers  pour  les  germes  infectieux. 

La  matière  organique  vivante  forme  deux  groupes  : les  parasites  propre- 
ment dits  et  les  microbes.  Parmi  les  premiers,  citons  la  sangsue,  les  œufs 
et  les  embryons  de  toutes  sortes  d’entozoaires  et  d’hématozoaires,  les  algues, 
les  oscillariées,  les  beggiatoées.  les  saprolegnées. 

Les  microbes  se  trouvent  en  quantité  très  variable  dans  les  eaux.  A ce 
point  de  vue,  M.  Miquel  les  classe  de  la  manière  suivante  : 


Eau  excessivement  pure. 

— très  pure  .... 

— pure 

— médiocre  .... 

— impure 

— très  impure 


Bactéries  par  G.C. 

0 à 10 
10  à 100 
100  à 1 000 
1 000  à 10  000 
10  000  à 100  000 
100  000  et  au  delà 


Une  eau  qui  contient  à peine  quelques  bactéries  par  C.C.  doit  être  tenue  pour 
moins  suspecte  qu’une  eau  qui  en  renferme  des  milliers.  A mesure  que  le 
chiffre  des  bactéries  s accroît,  d autant  s augmente  la  chance  de  trouver,  au 
sein  de  ces  nombreux  organismes,  des  microbes  dont  le  pouvoir  nocif  pour 
l’espèce  humaine  est  à craindre. 

La  multiplication  des  microbes  est  très  active  et  très  intense  ; le  nombre 
des  bactéries  trouvé  dans  le  réservoir  d’une  distribution  est  beaucoup  plus 
élex  é qu  à la  source  même  ; toutefois  peu  importe  au  consommateur  la  quan- 
tité de  microbes  au  point  d émergence  de  l’eau  qui  lui  est  destinée,  si  à son 
robinet  de  distribution  ce  nombre  foisonne.  Toutefois  la  multiplication  des 
microbes  est  loin  d’être  illimitée,  et  dans  une  eau  que  l’on  conserve,  ce  nombre 
croit  d abord  rapidement,  puis  diminue  de  même  et  persiste  enfin  à un 
taux  assez  bas  ; ces  faits  tiennent  à ce  que  rien  ne  gêne  d’abord  la  repro- 
duction des  microbes,  mais  bientôt,  par  le  fait  même  de  leur  existence,  ils 
ont  produit  des  diastases  qui  sont  mortelles  pour  eux  et  empêchent  ces  eaux 
d’être  capables  de  nourrir  lamême  espèce  de  microbes.  En  portant  l’eau  ainsi 
empoisonnée  à 1 ébullition,  on  détruit  les  diastases  et  elle  est  de  nouveau 
capable  de  faire  fructifier  la  même  espèce  microbienne. 

Au  point  de  vue  pathologique,  les  microbes  peuvent  se  diviser  en  spéci- 
fiques et  indiflérents  ; parmi  les  microbes  indifférents,  il  en  est  qui  sont 
inoflensifs  et  n exercent  aucune  action  sur  la  qualité  potable  des  eaux  ; mais 
il  en  est  d autres  qui  peuvent  devenir  toxiques,  ce  sont  les  microbes  de  la 
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putréfaction.  Ce  sont  surtout  ceux  qui  dans  les  cultures  sur  gélatine  liqué- 
lient  ce  milieu  nutritif. 

Les  microbes  pathogènes  sont  rapidement  étouffés  par  les  bactéries 
banales  et  paraissent  vivre  d’autant  moins  longtemps  dans  l’eau  que  celle-ci 
est  souillée  par  une  plus  grande  quantité  de  matières  organiques  ; de  là  leur 
caractère  transitoire  et  éphémère  dans  certaines  eaux,  delà  aussi  la  difficulté 
de  les  constater,  mais  de  là  encore  la  nécessité  impérieuse  de  ne  pas  déclarer 
une  eau  salubre  quand  on  ne  les  y a pas  constatés  tout  d’abord,  surtout  par 
un  temps  d’épidémie,  ou  quand  il  existe  des  conditions  possibles  et  perma- 
nentes de  contamination.  L’eau  pure,  a dit  Arago,  doit,  comme  la  femme  de 
César,  ne  pas  être  soupçonnée. 

Les  poisons  chimiques  qui  peuvent  se  trouver  dans  les  eaux  potables  sont 
des  ptomaïnes,  des  leucomaïnes  et  des  diastases.  Tous  ces  corps  sont  des 
poisons  extrêmement  violents,  donnant  naissance  à des  intoxications  lentes, 
à des  anémies  incoercibles,  à des  névroses  inexpliquées  et  d’autant  plus 
redoutables  qu’ils  conservent  fort  longtemps  leurs  qualités  virulentes. 


Les  maladies  causées  par  les  microbes  indifférents  sont  : la  suppuration 
(furoncle,  anthrax,  abcès,  phlegmon). 

La  pyohémie  et  les  abcès  métastatiques; 

La  gangrène  et  l’érysipèle  septiques  ; 

L’ostéo-myélite  des  adolescents  ; 

La  septicémie  puerpérale  ; 

L’endocardite  infectieuse. 

Parmi  les  maladies  causées  par  les  microbes  pathogènes  qui  peuvent 
provenir  de  l’eau , citons  : les  fièvres  éruptives,  certaines  pneumonies  et  la 
diphtérie  (??)  l’athrepsie,  la  tuberculose,  la  dysenterie,  le  choléra,  la  fièvre 
typhoïde. 

Etat  naturel.  — Les  meilleures  eaux  potables  sont  les  eaux  de  sources  ; 
elles  sont  dépourvues  de  microbes  (Pasteur  et  Joubert)  à leur  point  d’émer- 
gence, mais  ne  tardent  pas  à se  contaminer. 

Les  eaux  de  rivière  sont  ordinairement  potables. 

Les  eaux  provenant  de  la  fonte  des  neiges  ou  des  glaces  ne  sont  pas  bonnes 
parce  qu’elles  renferment  une  assez  grande  quantité  de  substances  orga- 
niques. 

Les  eaux  de  pluies,  au  moins  les  premières  tombées,  contiennent  une  pro- 
portion considérable  de  sels  et  de  poussières  atmosphériques  ; aussi  le  plus 
souvent  elles  sont  mauvaises. 

Au  point  de  vue  bactériologique,  le  chiffre  des  microbes  répandus  dans  les 
eaux  de  sources  et  de  rivières,  de  puits,  de  drainage,  est  essentiellement 
variable  ; cependant  ces  variations  se  constatent  périodiquement  à quelques 
époques  spéciales  de  l’année  : les  eaux  de  sources  sont  surtout  fort  impures 
dans  le  premier  trimestre  de  l’année,  puis  la  pureté  des  eaux  va  en  croissant; 
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elle  est  à son  maximum  en  été  et  parfois  en  automne,  quand  cette  saison 
n’est  pas  traversée  par  des  météores  aqueux  trop  fréquents.  — Pour  les  eaux 
de  rivière  et  de  canal,  la  saison  où  ces  eaux  sont  le  plus  pures  est  l’été  : 
les  trimestres  où  elles  sont  le  plus  impures  sont  le  premier  et  le  dernier  de 
1 année  ; il  n’existe  donc  aucune  relation  entre  la  température  des  eaux  et 
leur  richesse  en  micro-organismes  : la  recrudescence  doit  être  attribuée  à 
une  contamination  accidentelle  pareille  à celle  qui  s’observe  lorsque,  après 
des  pluies  abondantes,  les  eaux  de  lavage  du  sol  viennent  grossir  les  cours 
d’eau  et  produisent  les  crues  ; les  eaux  de  rivières  sont  en  effet  d’autant  plus 
impures  que  leur  niveau  s’élève  davantage  au-dessus  de  l’étiage. 

Pour  expliquer  les  crues  bactériennes  observées  dans  les  eaux  de  source, 
de  drainage,  de  la  nappe  d’eau  souterraine,  il  faut  admettre  que  les  filtres 
naturels  qui,  en  temps  normal,  épurent  d’une  façon  satisfaisante  les  eaux 
venues  de  la  surface  du  sol,  deviennent  insuffisants  en  temps  de  pluie  ; on 
peut  également  supposer,  à côté  de  cette  insuffisance  du  pouvoir  filtrant  des 
couches  telluriques,  la  contamination  directe  des  sources  et  des  puits  à tra- 
vers des  fissures  ou  autres  solutions  de  continuité. 

Préparation.  — « Actuellement,  le  problème  de  l’épuration  des  eaux 
peut  se  résumer  ainsi  : séparer  de  l’eau  de  boisson  tout  ce  qui  est  orga- 
nisme vivant  et  n’y  laisser  que  le  moins  possible  de  matières  organiques, 
de  façon  à ce  que  ce  liquide  constitue  un  mauvais  milieu  de  culture.  » 
(G.  Pouchet.)  D’après  ce  que  nous  avons  dit  sur  les  qualités  que  doivent 
présenter  les  eaux  potables,  cette  opinion  de  Pouchet  est  un  peu  res- 
treinte ; elle  ne  tient  pas  assez  compte  des  diastases  et  des  ptomaïnes  : faute 
de  mieux,  nous  allons  envisager  la  question  surtout  au  point  de  vue  micro- 
bien. 

Actuellement  un  seul  procédé  fournit  de  l’eau  stérilisée  dans  des  condi- 
tions d’absolue  sécurité;  il  consiste  à chauffer  l’eau  à 120-130°.  L’opération 
s’effectue  au  moyen  de  l’appareil  Rouard,  Geneste  et  IIerscher.  Cette  appa- 
reil se  compose  : 1°  d’une  chaudière  ; 2°  d’un  échangeur;  3°  d’un  complément 
d’échangeur  ; 4°  d’un  clarificateur. 

Dans  la  chaudière,  l’eau  se  chauffe  sous  pression  en  vase  clos  entre  120 
et  130°;  il  n’y  a donc  pas  de  vaporisation,  ce  qui  a pour  effet  de  ne  pas 
modifier  sensiblement  la  composition  de  l’eau  ; celle-ci  conserve  pour  la 
majeure  partie  l’air  qu  elle  tenait  en  dissolution.  Pour  rendre  l’appareil  auto- 
matique, on  peut  le  munir  de  régulateurs  de  température.  L’eau,  ayant 
séjourné  dans  la  chaudière  un  temps  suffisant  pour  arriver  à la  stérilisation 
complète,  temps  variable  suivant  la  température  à laquelle  on  fonctionne, 
se  rend  ensuite  dans  l’échangeur. 

Dans  l’échangeur,  l’eau  chauffée  circule  dans  un  serpentin  et  cède  sa  cha- 
leur à l’eau  qui  ira  se  faire  stériliser  dans  la  chaudière. 

Dans  le  complément  d’échangeur  qui  n’est  qu’un  second  réfrigérant,  l’eau 
reprend  sa  température  primitive  à 2 ou  3°  près  : on  peut  se  dispenser  de  cet 
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appareil  quand  il  n’y  a pas  d’inconvénient  à ce  qu’il  y ait  10  à 12°  de  diffé- 
rence entre  l’eau  stérilisée  et  l’eau  d’alimentation. 

À la  suite  de  ces  divers  organes  de  refroidissement,  l’eau  stérilisée  tra- 
verse un  clarificateur  où  elle  dépose  toutes  ses  matières  en  suspension  ; le 
stérilisateur  peut  d’ailleurs  être  muni  d’un  autre  clarificateur  rudimentaire  à 
l’entrée  de  l’eau. 

Avant  de  servir,  l’appareil  doit  être  stérilisé,  ce  que  l’on  fait  en  faisant 
arriver  l'eau  à la  chaudière  sans  la  faire  passer  par  le  vase  échangeur  ; n’étant 
plus  refroidie,  l’eau  stérilisée  traverse  les  serpentins  et  le  clarificateur  de 
sortie  à la  température  de  120-130°  et  stérilise  par  conséquent  tout  l’espace 
qu’elle  doit  parcourir  avant  d’être  recueillie. 

Nous  avons  dit  que  la  stérilisation  obtenue  par  cet  appareil  était  absolue  ; 
le  chauffage  doit  durer  quinze  minutes  à 120°,  ou  dix  minutes  à 130°  ; le 
tableau  suivant  indique  les  résultats  peu  importants  du  reste  obtenus  au 
point  de  vue  chimique  : 


Evaluation  de  la  matière  ( Solution  acide. 

Eau  avant 
stérilisation. 

4,500 

Eau  après 
stérilisation. 

2,750 

organique  en  oxygène.  ( — alcaline. 

2,500 

9 

ÂÀ 

Ammoniaque. 

0 

0 

Hydrotimétrie,  degré  total. 

16,5 

10.5 

— — permanent. 

4 

4 

Silice. 

11 

9 

Sulfate  de  chaux. 

19,8 

32,64  1 

Carbonate  de  magnésie. 

16,6 

9,8 

— chaux. 

158,5 

94 

Chlorure  de  sodium. 

12 

1 2 

Acide  azotique. 

5 

4,3 

Volume  des  gaz  dissous. 

53G-G-6 

22c-G-4 

Acide  carbonique. 

27C.C.2 

lic.c.6 

Oxygène. 

8G-C-l 

3G-G-0 

Azote. 

18C.G.3 

7C.C.8 

Les  résultats  sont  exprimés  en  milligrammes  et  par  litre  d’eau. 

Les  figures  306-307  représentent  un  appareil  domestique  basé  sur  les  mêmes 
principes  que  celui  que  nous  venons  de  décrire. 

En  portant  l’eau  à l’ébullition  pendant  quelques  minutes,  on  la  débarrasse 
de  la  presque  totalité  de  ses  microbes  (993  p.  1000  en  moyenne,  d’après 
Miquel)  ; suivant  sa  composition,  l’ébullition  change  ou  ne  change  pas  sa 
nature  (eaux  calcaires)  ; quant  aux  gaz,  jamais  ils  ne  sont  complètement 
chassés  et  dans  tous  les  cas,  peu  de  temps  après  le  refroidissement,  même 
sans  agitation,  l'eau  en  tient  en  dissolution  presque  autant  qu’avant  cette 
opération  (Guinard).  Après  trois  ébullitions,  répétées  à vingt-quatre  heures 


1 Ce  sulfate  de  chaux  a été  fourni  par  du  sable  impur  contenu  dans  le  clarificateur. 
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tle  distance,  l'eau  étant  maintenue  à l’abri  des  germes  atmosphériques,  on 
peut  envisager  que  l'on  a obtenu  la  stérilisation. 

Dans  quelques  cas,  le  procédé  le  plus  simple  pour  se  procurer  de  l’eau 
potable  consiste  à recourir  à la  distillation  ; c’est  ce  qui  se  fait  sur  les  navires  : 


Fig.  306.  — Appareil  domestique  pour 
la  stérilisation  de  l’eau  (lre  position). 


Fig.  307.  — Le  même  (2e  position). 


l'eau  de  mer  est  distillée  au  moyen  d’appareils  spéciaux  pour  la  rendre 
potable;  on  l’aère,  on  l’additionne  d’un  centigramme  de  chlorure  de  sodium 
par  litre  et  on  la  laisse  séjourner  pendant  quelque  temps  sur  la  craie. 

Etudions  maintenant  l’épuration  des  eaux  par  la  filtration. 

D après  Miquel,  les  filtres  Chamberland  et  la  fontaine  à pierre  lithogra- 
phique donnent  de  l’eau  stérilisée,  mais  cette  dernière  est  le  plus  souvent  fort 
mal  construite  : quant  aux  filtres  Chamberland,  voici  ce  que  G.  Pouchet  en 
pense:  « On  peut  dire  en  principe,  que  tout  appareil  de  filtration  est  facile 
à rendre  parfait  dans  les  premiers  instants  de  sa  mise  en  marche.  Les  excel- 
lents résultats  qu’il  peut  fournir  sont  fonction  d’un  assez  grand  nombre  de 
conditions  parmi  lesquelles  les  plus  importantes  sont  : le  degré  de  pollution 
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de  l’eau,  la  porosité  de  la  substance  filtrante  ou  le  degré  de  ténuité  de  la 
substance  pulvérulente  ajoutée  au  liquide  à épurer,  l’épaisseur  de  la  couche 
filtrante  ou  la  proportion  relative  de  substance  pulvérulente,  enfin  le  temps 
que  l’eau  met  à traverser  le  filtre  ou  pendant  lequel  on  laisse  opérer  la  décan- 
tation. Toutes  ces  conditions  sont  solidaires  les  unes  des  autres,  et  si  étroi- 


sous  pression. 


tement  liées  qu’un  même  appareil  est  susceptible,  en  forçant  quelque  peu  les 
conditions  de  l'expérience,  de  donner  d’excellents  ou  de  mauvais  résultats.  » 


Les  filtres  en  pâte  à porcelaine,  dont  Chamberland  a été  le  promoteur, 
ont  été  construits  sous  toutes  formes  : les  deux  types  les  plus  simples  de 
Chamberland  sont  les  suivants  : 

Le  premier  (fig.  308)  se  compose  d’une  bougie  unique  contenue  dans  un 
cylindre  métallique  très  résistant  dont  la  partie  supérieure  se  visse  à un  robinet 
piqué  sur  une  conduite  d’eau.  L’eau  arrive  dans  ce  cylindre  purgé  d’air  au 
préalable,  passe  à travers  le  biscuit,  gagne  la  paroi  intérieure  de  la  bougie 
et  s’écoule  goutte  à goutte  dans  le  vase  destiné  à la  recevoir. 
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Le  second  type  se  compose  d’un  récipient  dans  lequel  on  plonge  une  bougie 
ou  une  batterie  de  plusieurs  bougies  (fig.  309),  à laquelle  est  adapté  un  long 
tube  abducteur  qu’on  fait  passer  à travers  une  ouverture  latérale  ménagée 


Fig.  310. — Filtre  André. 


exprès  dans  le  récipient;  ce  dernier  est  rempli  d’eau  de  façon  à recouvrir  les 
bougies  ; l’eau  pénètre  lentement  dans  le  filtre  en  chassant  l’air  devant  elle  ; 
les  bougies  pleines,  le  liquide  gagne  le  tube  abducteur  à étroit  diamètre  ; il 
forme  une  colonne  descendante  qui  produit  une  succion  assez  énergique. 

Les  fil  très  Ciiamberland  offrent  cet  inconvénient  que  leurs  porcs  s’obstruent 
assez  vite  : un  très  ingénieux  appareil,  dû  àM.  ,0.  André  (fig.  310),  rend  leur 
emploi  beaucoup  plus  facile.  Cet  appareil  est  essentiellement  constitué  par  des 
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brosses  en  caoutchouc,  mues  au  moyen  d’un  mécanisme,  et  qui  viennent 
nettoyer  la  surface  de  la  bougie  filtrante.  De  plus,  afin  d éviter  le  dépôt,  à 
la  surface  des  bougies,  de  la  masse  glaireuse  qui  ralentit  si  rapidement  la 
filtration,  M.  André  introduit  à l’intérieur  de  son  appareil  et  dans  le  liquide 
baignant  la  bougie,  des  corps  pulvérulents,  dont  le  type  le  meilleur  est  le 
Kieselgurt  (silice  pulvérulente),  qui,  détachant  cette  couche  glaireuse,  for- 
ment une  sorte  d’enduit  protecteur  et  donnent  à la  bougie  et  aux  batteries  de 
filtres  un  débit  beaucoup  plus  considérable  et  plus  régulier;  il  ne  reste  plus 
guère  à la  charge  des  appareils  de  filtration  ainsi  constitués  que  leur  fragi- 
lité et  la  possibilité  de  l’existence  de  fissures,  ou  une  porosité  trop  considé- 
rable, par  suite  d’un  défaut  dans  la  fabrication,  circonstances  qui  peuvent 
permettre  le  passage  de  micro-organismes  dans  l’eau  filtrée. 

Dans  ces  derniers  temps,  on  a beaucoup  préconisé  les  filtres  à poudre 
d’amiante. 

Le  procédé  Maignen  qui  consiste  à filtrer  l’eau  sur  un  mélange  de  charbon 
animal  et  d’amiante  en  poudre  dans  des  appareils  spéciaux  fort  ingénieuse- 
ment disposés,  donne  au  début  de  bons  résultats;  mais  ne  tarde  pas  à laisser 
passer  les  bactéries  et  devient  par  conséquent  sujet  à caution.  La  dernière 
modification  du  procédé  Maignen,  consistant  à faire  agir  sur  l’eau,  avant  fil- 
tration, un  mélange  de  carbonate  de  soude,  chaux  et  alun,  donne,  au  moins 
au  début,  de  meilleurs  résultats  ; mais  la  composition  chimique  de  l’eau  est 
tellement  modifiée  qu’il  faut  faire  d’expresses  réserves. 

Notons  en  passant  que  le  noir  animal,  grâce  au  phosphate  de  chaux  qu  il 
contient,  favorise  la  pullulation  des  microbes. 

Dans  les  conditions  habituelles,  on  ne  trouve  plus  de  microbes  dans  l’eau 
qui  a filtré  à travers  une  couche  de  terre  d’une  épaisseur  relativement  faible 
(0'n,60);  l’eau  du  collecteur  de  Clichy  jetée  à la  surface  des  terrains  de  Genne- 
villiers  titre  environ  20  000  000  de  bactéries  par  C.C.  : après  avoir  traversé  une 
couche  de  terre  de  2 mètres,  elle  n’en  contieni  plus  que  21  700  ; dans  son 
parcours  rapide,  elle  a donc  perdu  999  p.  1000  des  bactéries  qu’elle  conte- 
nait (Miquel). 

Un  grand  nombre  de  villes  ont  eu  recours  à la  filtration  à travers  le  sol 
pour  se  procurer  des  eaux  peu  chargées  en  bactéries  ; telles  sont  Toulouse, 
Mâcon,  Perpignan,  etc. 

Dans  ces  derniers  temps,  M.  Lefort,  ingénieur  en  chef  à Nantes,  a utilisé 
le  pouvoir  filtrant  du  sable  ; un  puits  d’essai  a été  creusé  au  sein  de  la  Loire; 
il  était  entouré  de  toutes  parts  par  une  couche  de  sabie  épaisse  de  12  mètres. 
L’eau  de  la  Loire  contenait  9805  microbes  par  C.C.,  tandis  que  l’eau  du  puits 
n’en  contenait  que  68.  Cet  essai  est  encourageant  et  mérite  d’être  connu, 
quoique  les  phénomènes  qui  se  passent  dans  la  filtration  par  le  sable  ne 
soient  pas  du  tout  les  mêmes  que  ceux  qui  se  passent  dans  les  filtres  naturels. 

D’après  le  professeur  Leeds,  le  filtrage  à travers  le  sable,  procédé  américain, 
est  la  seule  méthode  pratique  capable  de  donner  pour  les  villes  des  eaux 
organiquement  pures  ; la  filtration  est  surtout  parfaite  quand  la  multiplica- 
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lion  même  des  bactéries  a produit  une  sorte  de  gelée  à la  surface  du  sable  ; 
la  gelée  bactérienne  peut  être  remplacée  par  une  gelée  d’alumine. 


Passons  à l’épuration  de  l’eau  par  les  procédés  chimiques. 

Le  procédé  Anderson  consiste  à agiter  l’eau  suspecte  avec  de  la  tournure 
de  fer  puis  à déterminer  ensuite  par  battage  à l’air,  l’oxydation  et  la  préci- 
pitation, à l'état  d’hydrate  et  de  combinaison  organique  ferrique,  du  sel 
ferreux  dissous  pendant  la  première  partie  de  l’opération,  enfin  à clarifier 
l'eau  par  filtration  sur  une  couche  de  sable  ; ce  procédé  donne  d’assez  bons 
résultats  en  ce  sens  qu’il  prive  l’eau  d’une  très  grande  quantité  de  germes  et 
qu’il  diminue  assez  notablement  la  production  de  substance  organique  dis- 
soute ; mais  il  ne  donne  pas  d’eau  absolument  privée  de  micro-organismes, 
complètement  stérile.  Récemment  M.  Bauès  a préconisé  un  procédé  très 
analogue. 

D’après  le  docteur  Burlureaux,  en  débarrassant  1 eau  de  la  chaux  qu  elle 
renferme,  on  la  débarrasse  en  même  temps  de  ses  microbes  ; au  moyen  de 
diverses  formules  d’anti-calcaire,  il  arrive  au  résultat  désiré. 

Tous  les  précédés  que  nous  avons  indiqués  jusqu’ici  ont  eu  surtout  pour 
but  de  débarrasser  l’eau  des  microbes  et  des  matières  qu’elle  tient  en  suspen- 
sion : voyons  maintenant  les  procédés  qui  ont  été  proposés  pour  la  débar- 
rasser de"s  divers  sels  qu’elle  peut  contenir  en  excès  au  point  de  vue  de  sa 


■ potabilité. 

Pour  rendre  potables  les  eaux  séléniteuses  et  magnésiennes,  Bernou  a pro- 
j posé  de  doser  l’acide  carbonique  et  les  sels  de  magnésie  par  1 hydrotimétrie, 
i de  précipiter  ces  corps  par  la  chaux.  (Le  degré  hydrotimétrique  obtenu  X o,7, 
i donne  la  quantité  de  chaux  nécessaire  pour  débarrasser  de  la  magnésie  un 
mètre  cube  d’eau.)  Dans  cette  eau,  on  dose  l’acide  sulfurique  toujours  par 
l’hvdrotimétrie  : ce  degré  hydrotimétrique  diminué  de  une  ou  deux  unités  et 
multiplié  par  20,1925  exprime  la  quantité  de  carbonate  de  baryte  précipite 
qu’il  faut  ajouter  pour  se  débarrasser  de  la  presque  totalité  des  sulfates.  Il 
: est  évident  que  pour  les  eaux  séléniteuses  et  non  magnésiennes,  le  traitement 
à la  chaux  est  inutile.’ 


Conservation.  — « Dès  qu’on  change  la  manière  d’être  d’une  eau,  son  chiffre 
■de  bactéries  augmente. 

« Une  infection  bactérienne  rapide,  mais  passagère,  caractérise  les  eaux 
naturelles  émergeant  du  sol;  une  infection  bactérienne  lente  et  tenace  caiao- 
térise  les  eaux  microscopiquement  impures.  Ces  remarques  permettent  donc, 
en  dehors  de  tout  renseignement,  de  découvrir  1 origine  première  d une 
eau,  quel  que  soit  le  degré  de  vieillesse  auquel  on  1 examine. 

« Les  recrudescences  des  bactéries  qu’on  voit  se  produire  dans  les  eaux 
abandonnées  à elles-mêmes  ne  sont  pas  dues  uniquement  au  dévi loppement 
excessif  d’un  seul  organisme;  plusieurs  bactéries,  il  est  vrai,  ont  une  ten- 
dance particulière  à se  multiplier  rapidement  dans  les  eaux,  cependant  il  faut 
reconnaître  qu’à  côté  d’elles,  il  existe  également  beaucoup  dauties  espèces 
qui  contribuent  pour  une  large  part  aux  recrudescences  observées. 

« Les  espèces  auxquelles  on  voit  prendre  le  développement  le  plus  excessif 
dans  les  eaux  de  source  se  montrent,  après  leur  courte  apparition,  incapables 
de  s’y  multiplier  à nouveau;  autrement  dit,  en  semant  ces  bactéries  dans  de 
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l’eau  qu’elles  ont  jadis  infestée,  non  seulement  elles  y restent  inertes,  mais 
elles  y meurent  souvent  avec  une  très  grande  rapidité.  En  un  mot,  l’eau  qui 
a été  malade  du  fait  de  telle  ou  telle  bactérie,  si  une  pareille  expression  est 
ici  applicable,  a acquis  vis-à-vis  d’elle  une  immunité  certaine,  qu’il  est  au 
pouvoir  de  l'expérimentateur  de  détruire  en  quelques  instants  (faire  bouillir), 
mais  qui  peut  persister  pendant  plus  de  dix  à douze  ans.  Ce  fait  inc  paraît 
devoir  présenter  un  très  haut  intérêt  à l’hygiéniste,  car  il  démontre  que  plu- 
sieurs eaux  ne  sont  pas  seulement  incapables  de  favoriser  la  multiplication  de 
tels  organismes,  mais  qu’elles  sont  pour  eux  un  milieu  indifférent  ou  mor- 
tel. Ne  trouvera-t-on  pas  dans  ce  fait  la  clef  de  ces  immunités  que  présentent 
certaines  régions  à l’établissement  de  telles  épidémies  dont  le  germe  a vrai- 
semblablement  l’eau  pour  véhicule  ? On  comprend  donc  combien  il  est  utile 
de  contrôler  si  tel  organisme  infectieux  est  capable  de  végéter  dans  telles 
eaux  de  source  ou  tels  cours  d’eau. 

a D après  mes  recherches,  les  eaux  qui  sont  les  plus  nutritives  relativement 
aux  organismes  pathogènes  connus  sont  les  eaux  neuves,  c’est-à-dire  celles 
qui,  peu  chargées  de  bactéries,  n’ont  jamais  été  le  siège  des  recrudescences 
soudaines  qui  ont  été  signalées.  Les  eaux  de  rivière,  très  chargées  de  mi- 
crobes, les  eaux  sales  et  les  eaux  d'égout  sont  relativement  très  peu  nutri- 
tives à l’égard  du  bacille  typhique  choisi  pour  exemple.  Je  conclus  de  là  que 
les  épidémies  sont  d’autant  plus  à redouter  qu’elles  sont  transmises  par  des 
eaux  d’une  grande  pureté  bactérienne,  par  une  eau  neuve  qui  peut  permettre 
aux  bacilles  pathogènes  de  se  multiplier  sans  difficulté  en  grand  nombre. 

« Dans  les  eaux  impures,  dans  celles  qui  ont  nourri  plusieurs  générations 
d’organismes  variés,  les  bactéries  ont  sécrété  pendant  leur  existence  des 
poisons  diastasiques  qui  s’opposent  à la  multiplication  des  espèces  patho- 
gènes, quand  ces  diastases  ne  les  tuent  pas  rapidement.  » (Miquel.) 

La  conclusion  à tirer  de  ces  considérations  théoriques  est  qu’autant  que 
possible,  l’eau  doit  être  conduite  directement  de  la  source  au  robinet  du  con- 
sommateur: mais  comme  pour  diverses  causes  (irrégularité  du  débit  des 
sources  ou  de  la  consommation*,  accidents  dans  les  canalisations,  etc.)  ce  pro- 
gramme ne  saurait  toujours  être  rempli,  voyons  les  conditions  que  doivent 
remplir  les  réservoirs. 

Les  réservoirs  destinés  à conserver  l’eau  des  grandes  villes  doivent  être 
soustraits  à l’action  de  l’air  et  de  la  lumière  ; on  doit  les  placer  dans  un  lieu 
frais,  couvert  et  assez  éloigné  de  la  ville  dont  le  sous-sol  n’est  jamais  sain  : 
ils  doivent  être  construits  en  béton  recouvert  déciment  hydraulique,  afin  de 
céder  le  moins  de  sels  possible  ; on  doit  les  laver  de  temps  à autre  et  les 
assainir  au  moyen  des  vapeurs  sulfureuses.  Il  faut  éviter  les  tuyaux  de  con- 
duite en  cuivre  et  surtout  en  plomb. 

Les  réservoirs  des  maisons  particulières  doivent  être  en  argile,  en  grès,  en 
pierre  ou  en  fonte  émaillée  ; il  faut  éviter  les  réservoirs  en  bois  qui  désaèrent 
l’eau  et  facilitent  la  putréfaction. 
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Les  expériences  Je  Foll  el  Dunant,  en  1885.  ont  montré  qu’une  eau  1res 
chargée  de  microbes  en  abandonne  0,94  par  le  repos  après  hu.t  jours,  et  ils  oui 
conclu  qu’un  réservoir  de  grandes  dimensions  purifie  efficacement  1 eau,  si  e 
robinet  d’arrivée  est  en  liant,  le  robinet  de  sortie  a une  certaine  distance  . u 
tond  et  qu’on  vide  fréquemment  le  dépôt  par  un  robinet  de  loin  . 

Dans  certains  cas,  on  est  obligé  d'avoir  recours  à 
toujours  être  placées  en  un  lieu  couvert  et  frais  ; un  des  meil  ' . P - 

ris 

srs* 1 “ s»=  " - S - 

sable  • les  eaux  à filtrer  se  rendent  a sa  partie  supeneure.  . , . . 

SuV  les  navires,  on  conserve  l’eau  dans  des  tonneaux  carbonises  a 1 inté- 
rieur' ou  encore  dans  des  caisses  en  tôle. 

ÀLTÉRvnoNs.  — Les  eaux  potables  sont  quelquefois  altérées  par  des  eaux  de 
fosses  d’aisances,  d’égouts  ou  de  différentes  usines  ; nous 
loin  les  procédés  de  recherche  propres  a reconnaître  ces  diveises  altu allons. 

Essai  - Pour  essayer  une  eau  et  en  faire  les  analyses  chimique  et  biolo- 
gique il  faut  en  prélever  des  échantillons  avec  des  soins  tout  spéciaux 
°mème  temps  que  ce  prélèvement,  on  détermine  l’odeur,  la  couleur  el  les  dit- 
férentes  propriétés  de  ce  liquide  (1). 


(1)  Prise  iF échantillons  pour  F analyse  chimique sonimair  e.  - « 1 ^ ^ ** 
bouteilles  de  grès;  elles  peuvent  modifier  la  purete  de  1 eau  et  sont  plus  difficiles  a 
nettoyer  que  celles  de  verre.  11  faut,  autant  que  possible,  se  servir  de  bouteilles  t 
verre  munies  d’un  bouchon  de  verre  ou  d’un  bouchon  de  liege  neut  parai  fine. 

a Une  bouteille  de  deux  litres  contient  assez  de  liquide  pour  l’analyse  gei|era  " , u^’ 
eau  de  source  ou  de  rivière  très  souillée  ; deux  sont  necessaires  pour  les  eau 
source  et  les  eaux  des  rivières  et  des  torrents  ordinaires,  et  trois  pour  1 eau  des  lac 
et  des  sources  de  montagnes.  Une  analyse  plus  détaillée  entraine  nécessairement 

consommation  d’une  plus  grande  quantité  d’eau  Vnn  anuisé 

« On  ne  doit  se  servir  que  de  bouchons  neufs  et  bien  laves  dans  1 eau  ou  1 on  a puise 

1 e«Upour  prélever  un  échantillon  dans  une  source,  une  rivière  ou  un  réservoir,  on  y 

plonge  la  bouteille  elle-même,  si  cela  est  possible,  au-dessous  de  la  sur lace  hqmd ^ , 
mais  s’il  faut  se  servir  de  l’intermédiaire  d’un  vase,  on  veille  a ce  qu  h so  t pai  faite 
ment  propre  et  bien  rincé  à l’eau.  On  évitera  de  recueillir  a la  surface  de  1 eau 

d’entrainer  les  dépôts  du  fond. 

. Pour  prendre  un  échantillon  au  moyen  d'une  pompe  ou  J un  robinet,  on  la 
couler  l’eau  qui  a séjourné  dans  la  pompe  ou  dans  le  tuyau  è e com  ,, 

recevoir  le  jet  directement  dans  la  bouteille.  Si  l’échantillon  représente1 * *  eau  e u ^ 
ville,  on  devra  le  prendre  au  tuyau  qui  communique  directement  a a pimoq  c c 

Gl  « ' D à n s&  t o u s les  cas , on  remplit  d’abord  complètement  la  bouteille  avec  l’eau,  on  la 
vide  on  la  rince  une  ou  deux  fois  avec  cette  eau,  on  la  remplit  enfin  jusque  près  du 
bouchon,  et  on  la  ferme  solidement.  » 
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ANALYSE  CHIMIQUE 

Cette  analyse  comprend  les  essais  suivants  : nous  avons  marqué  d’un 
astérique  les  plus  importants. 

/ Acide  carbonique. 

Dosage  des  gaz  * Oxygène. 

( Azote. 

* Résidu  à 100°. 

Résidu  au  rouge. 

* Sulfates. 

Hydrotimétrie. 

’ Matières  organiques. 

Chlorures. 

Azote  organique. 

Azote  sous  toutes  ses  formes  ’ — à l’état  d’ammoniaque. 

\ * Azotates  et  azotites. 

Conservation. 

Analyse  microbiologique. 


A ces  recommandations  parfaitement  claires  et  précises  de  Sutton,  nous  ajouterons 
les  suivantes  : J 

‘ S>il d’une  source,  préciser,  autant  que  possible,  la  nature  du  terrain  formant 
a couche  d ou  jaillit  cette  source  ; déterminer  la  température  de  l’eau  au  sortir  du 

sol,  et  observer  s il  y a déperdition  de  gaz  par  l’abandon  de  l’eau  au  libre  contact  de 
l air. 

« S'il  s’agit  d’une  rivière,  préciser  la  nature  du  terrain  traversé  par  cette  rivière, 
indiquer  la  distance  de  la  source  de  cette  rivière  au  point  où  l’eau  serait  prise  et 
déterminer  egalement  la  température  de  l’eau. 

« Dans  tous  les  cas,  évaluer  le  débit  par  vingt-quatre  heures  au  point  où  se  ferait  la 
prise  d eau,  et  noter  avec  plus  grand  soin,  s’il  existe  à une  certaine  distance,  soit  de 
1 endroit  auquel  se  fera  la  prise  d’eau  pour  l’alimentation,  soit  de  l’emplacement 
choisi  pour  1 installation  des  réservoirs,  une  cause  quelconque  d’insalubrité  pouvant 
déterminer  a la  longue  la  contamination  de  l’eau  (dépôts  de  fumier,  de  boues, 
d immondices,  marécages,  usine  de  quelque  nature  que  ce  soit). 

«Il  faudra  rejeter  absolument,  pour  prendre  les  échantillons,  tout  vase  ou  bou- 
teille  dont  le  verre  ne  serait  pas  tout  à fait  limpide  ou  dont  on  ne  pourrait  pas  cous- 
tater  de  visu  1 état  de  parfaite  propreté. 

« Une  fois  les  échantillons  prélevés,  le  mieux  est  de  cacheter  les  bouteilles  avec  de 
la  cire,  et  il  faut  ensuite  procédera  l’analyse  aussi  rapidement  que  possible. 

« L’examen  des  propriétés  physiques  fournira  toujours  d’utiles  indications,;  aussi 
faudra- 1- il,  en  faisant  la  prise  d’échantillon,  noter  la  couleur,  l’odeur,  la  saveur  et 
la  limpidité  de  1 eau,  ainsi  que  sa  réaction  au  papier  de  tournesol  sensible  ; on  devra 
noter  egalement  s il  ne  s’y  forme  pas  de  dépôt  après  un  repos  prolongé,  puis  laisser 
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La  détermination  du  résidu  à 100°  et  au  rouge  ne  présente  pas  de  difficul- 
tés ; les  sulfates  sont  dosés  par  le  procédé  classique  à l’état  de  sulfate  bary- 


une  bouteille  pleine  bouchée  pendant  quelques  jours  et  constater  si  l’eau  n’a  pas 
acquis  d’odeur. 

« Toutes  ces  précautions  bien  observées,  on  procédera  à l’analyse  chimique  som- 
maire. » (Comité  consultatif  d’hygiène  publique  de  France.) 

Prise  d'échantillons  pour  l'analyse  bactériologique.  — « Des  Bacons  de  100  à 
i 200  C.C.,  d’abord  munis  à leur  goulot  d’un  tampon  d’ouate,  sont  disposés 
: dans  un  bain  d'air  dont  on  élève  graduellement  la  température  jusqu’à  200°.  Au 
j bout  d’une  demi-heure,  on  peut  considérer  les  germes  contenus  dans  l’intérieur  des 
: flacons  comme  irrévocablement  détruits.  Les  Bacons  refroidis,  on  enlève,  avec  une 
pince  ou  un  lil  métallique  flambé,  le  coton  roussi,  qu’on  remplace  par  un  bouchon 
! de  liège  légèrement  carbonisé  à sa  surface  par  la  flamme  d’une  lampe  à alcool  ou 
d’un  bec  de  gaz.  Les  flacons  sont  alors  entourés  d’une  feuille  de  papier  et  cache  Lés 
dans  cette  enveloppe.  Ces  flacons  restent  indéfiniment  stérilisés,  d’abord  parce  qu’ils 
sont  purgés  de  tout  microbe  et  de  toute  humidité,  ensuite  parce  que  la  partie  exté- 
rieure de  ces  vases,  surtout  la  fente  circulaire  qui  sépare  le  goulot  du  bouchon,  reste 
à l’abri  des  sédiments  atmosphériques  et  de  toutes  les  autres  impuretés. 

« Il  va  sans  dire  qu’en  l'absence  d’un  four  à flamber,  on  peut  soumettre  les  flacons 
à l’autoclave,  à la  température  humide  de  110°  ; on  arrive  encore  à les  stériliser  en 
les  chauffant  lentement  en  tous  sens  dans  une  large  flamme,  de  façon  à les  porter 
quelques  instants  vers  230°.  Dans  ce  dernier  cas,  on  se  servira  avantageusement  de 
petits  ballons,  de  petits  matras,  de  tubes  à essais  en  verre  mince  ; le  risque  de  voir 
les  vases  se  casser  sous  l’inégale  répartition  de  la  chaleur  sera  considérablement 
diminué. 

i Pour  prendre  un  échantillon  d’eau,  le  flacon  stérilisé,  débarrassé  sur  le  lieu  de 
la  prise  de  son  enveloppe  protectrice  de  papier,  est  débouché  et  plongé  à quelques 
centimètres  de  profondeur  dans  la  masse  liquide,  le  col  est  dirigé  en  sens  inverse 
du  courant.  Le  flacon  rempli  est  retiré  de  l’eau,  bouché  avec  le  bouchon  de  liège 
qu’on  a constamment  tenu  au  bout  des  doigts,  sans  l’appuyer  contre  les  habits,  le 
sol  ou  un  objet  quelconque. 

* Ce  procédé  convient  pour  de  l’eau  courante  et  accessible  à la  main  ; si  l’eau  est 
inaccessible,  on  leste  le  flacon,  on  le  débouche,  on  le  fait  descendre,  on  le  remplit, 
on  le  monte  et  on  le  bouche.  Pour  une  eau  de  canalisation,  il  faut  laisser  couler  le 
robinet  pendant  dix  minutes  avant  de  prendre  échantillon.  (Miquel).  » 

. 

Nous  savons  que  dans  les  eaux  à la  température  ordinaire,  le  nombre  des  microbes 
augmente  rapidement.  Si  donc  le  chimiste  est  doublé  d’un  bactériologiste,  il  sera  bon 
qu’il  procède  immédiatement  à ses  ensemencements  ; s'il  n’en  est  pas  ainsi,  le  chi- 
miste expédiera  de  suite  à un  bactériologiste  son  flacon  cacheté  à la  cire,  enveloppé 
dans  du  papier  et  fermé  dans  une  triple  caisse  contenant  de  la  glace  fondante.  Miquel 
■ a démontré  que  la  température  de  0°  semble  se  comporter  à l’égard  des  microbes 
: comme  un  anesthésique  fidèle,  en  ce  sens  que  dans  les  eaux  communes  soumises  à 
i ce  degré  de  froid,  le  chiffre  des  microbes  ne  croit  pas  sensiblement  durant  des 
périodes  d’assez  longue  durée. 

On  procède  ensuite  à l'analyse  chimique. 
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tique,  en  opérant  sur  le  résidu  pesé  au  rouge.  Le  résidu  obtenu  à 100°  sert  à 1 
la  recherche  des  azotates  (1). 

Dosage  des  gaz.  — Le  meilleur  procédé  consiste  à faire  dégager  les  gaz  de  ■ 
l'eau  au  moyen  de  la  pompe  à mercure  ou  de  la  trompe  de  Spiiengell 
(voy.  p.  50)  ; ces  appareils  ne  se  trouvant  pas  entre  les  mains  de  tout  le  • 
monde,  on  peut  avoir  recours  à l’ébullition  pratiquée  comme  nous  l’avons 
indiqué  page  50. 

Par  l’un  et  l’autre  de  ccs  procédés  on  obtient  un  mélange  d’azote,  d’acide 
carbonique  et  d’oxygène  ; on  absorbe  d’abord  l’acide  carbonique  par  la 
potasse,  puis  l’oxygène  par  l’acide  pyrogallique,  et  enfin  on  mesure  l’azote 
restant. 

Quand  on  ne  veut  doser  que  l’oxygène,  et  c'est  le  cas  le  plus  fréquent,  on 
a recours  au  procédé  Blarez  (p.  222)  ou  au  procédé  Linossier  (p.  223). 

Hydrotimétrie.  — Nous  nous  en  occuperons  à propos  des  eaux  indus- 
trielles. 

Matières  organiques.  — « On  a proposé  un  grand  nombre  de  méthodes  pour 
arriver  à ce  résultat  ; nous  donnons  la  préférence  au  procédé  suivi  par 
M.  Albert  Lévy,  et  consistant  à déterminer  la  proportion  d’oxygène  emprunté 
à une  solution  alcaline  de  permanganate  de  potasse  bouillante  et  agissant 
pendant  dix  minutes. 


(1)  Résidu  à 100°  et  résidu  au  roufje  sombre.  Recherche  des  azotates.  Dosage  des 
sulfates. 

« l°Evaporer  au  moins  un  lilre  d'eau  dans  une  capsule,  au  B.-M.  chauffé  de  manière 
à entretenir  une  ébullition  légère  : continuer  à chauffer  durant  quatre  heures  après 
dessiccation  complète  et  peser  le  résidu  à un  milligramme  près. 

« Sur  ce  résidu  il  sera  utile  de  chercher  la  présence  des  nitrates  au  moyen  de  l’acide 
sulfurique  en  présence  du  sulfate  ferreux. 

« 2°  Evaporer,  dans  les  mêmes  conditions,  une  nouvelle  quantité  d’eau  de  1 litre 
au  moins;  le  poids  du  résidu  -sec servira  de  contrôle  du  chiffre  obtenu  précédemment. 
Ce  résidu  salin  sera  chauffé  peu  à peu  jusqu’au  rouge  sombre,  puis  pesé  au  milli- 
gramme après  refroidissement. 

« La  différence  entre  la  première  et  la  seconde  pesée  fera  connaître  le  poids  des 
matières  organiques  et  des  produits  volatils. 

« Ce  résidu  peut  être  utilisé  pour  rechercher  quantitativement  si  la  proportion  des 
sulfates  est  considérable.  Le  résidu  salin  sera  redissous  dans  l’acide  chlorhydrique 
dilué  et  traité  par  une  solution  de  chlorure  de  baryum,  qui  fournira  un  précipité  de 
sulfate  de  baryte,  dont  le  poids  fera  connaître  la  quantité  d’acide  sulfurique. 

« Le  chiffre  trouvé  pour  l’acide  sulfurique  sera  transformé  par  le  calcul  en  sulfate 
de  chaux  ; une  eau  contenant  par  litre  plus  de  0«r,  1 50  à (jer,200  de  sulfate  de  chaux 
anhydre  doit  être  rejetée  pour  les  usages  domestiques,  à moins  qu’il  n’y  ait  impossi- 
bilité, comme  cela  arrive  dans  certaines  contrées,  de  s’en  procurer  de  moins  séléni- 
teuses.  » (Comité  consultatif  d’hygiène  de  France.) 
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« Pour  réduire  au  minimum  toute  cause  d’erreur,  il  est  nécessaire  d’opérer 
oujours  rigoureusement  dans  les  mêmes  conditions  » (1). 


([)  « On  introduit  dans  un  ballon  1 00  à 200  G.  G.  de  1 eau  a examiner . Ou  y veise  poui 
chaque  fraction  de  100  C.C.  d’eau,  3 C.G.  d’une  solution  au  dixième  de  bicarbonate 
de  soude  pur,  puis  10  ou  20  G.C.  d’une  solution  de  permanganate  de  potasse  conte- 
nant par  litre  d’eau  distillée  0*r,50  de  sel.  (Il  faut  ajouter  10  C.G.  de  permanganate 

nour  chaque  fraction  de  100  G.C.  d’eau.)  . 

Le  mélange  est  alors  porté  à l’ébullition  entretenue  exactement  pendant  10  minutes 
à partir  du  moment  où  le  liquide  commence  à bouillir.  La  coloration  du  mélangé, 
brun  violacé  au  début,  un  peu  plus  rouge  à l’ébullition,  ne  doit  jamais  virer  au  jaune , 
si  la  coloration  jaune  se  produisait,  ce  serait  l’indice  que  la  quantité  de  permanga- 
nate ajoutée  est  insuffisante  et  il  faudrait  alors  recommencer  l’essai  soit  en  ajoutant 
une  plus  forte  proportion  (mais  toujours  un  volume  connu)  de  la  liqueur  titree  de 
permanganate,  soit  en  diminuant  la  proportion  de  l’eau  soumise  a 1 analyse. 

« Après  refroidissement,  il  s’est  formé  un  dépôt  jaune  brun,  floconneux,  d oxyc  e 
de  manganèse;  on  acidifie  la  liqueur  en  y versant  2 à 3 G.C.  d’acide  sulfurique  pur,  et 
on  ajoute  immédiatement  3 C.G.  d’une  solution  de  sulfate  ferreux  ammoniacal  ainsi 

composée  : 

Sulfate  ferreux  ammoniacal 20  g1'8-1111110’’- 

A A 

Acide  sulfurique  pur 

Eau  distillée,  q.  s.  pour  amener  la  liqueur  au  volume  d’un  litre. 


« La  liqueur  se  décolore  rapidement  et  devient  tout  à fait  limpide.  Quand  ce  point 
est  atteint,  on  verse  goutte  à goutte,  avec  une  burette  graduée  de  la  solution  titree 
de  permanganate  de  potasse  jusqu’à  production  d’une  teinte  rosee  persistant  un 

moment.  Le  chiffre  de  cette  lecture  sert  de  lepèie. 

« On  recommence  l’opération  en  doublant  le  volume  de  l’eau  mise  en  expenence  ; 
on  opère  exactement  de  la  même  façon,  et  la  différence  des  lectures  donne  cette  fois 
le  poids  de  permanganate  qui  a fourni  son  oxygène  à la  matière  organique. 

« Connaissant  la  valeur  en  poids  de  l’oxygène  disponible  dans  un  litre  de  liqueur 
de  permanganate,  il  est  facile  de  calculer  la  quantité  d’oxygène  qui  a ete  employé  a 
brûler  la  matière  organique  dissoute  dans  l’eau.  La  liqueur  de  permanganate 
employée  renfermant  par  litre  un  demi-gramme  de  sel  sec  et  pur,  le  calcul  indique 
que  cette  solution  renferme  12b  milligrammes  d’oxygène  capable  d’effectuer  des 
oxydations;  soit  0sr,12o  pour  chaque  C.G.  Il  est  d’ailleurs  facile  de  vérifier  l’exactitude 
du  titre  oxydant  de  la  liqueur,  en  recherchant  le  nombre  de  G.C.  de  cette  liqueur 
nécessaire  pour  oxyder  un  poids  connu  d’acide  oxalique  sec  et  pur. 

« Cette  méthode,  pas  plus  que  les  autres  d’ailleurs,  ne  fournit  relativement  à la 
matière  organique  un  chiffre  absolument  exact  ; mais  elle  donne,  par  comparaison 
entre  les  eaux  des  différentes  provenances,  des  renseignements  constants  et  par  cela 

même  fort  précieux.  .... 

« Une  eau  analysée  de  cette  façon  et  consommant  par  litre  plus  de  2 a 3 milli- 
grammes d’oxygène  doit  être  absolument  rejetée  pour  les  usages  alimentaires.  » 
(Comité  consultatif  d’hygiène  de  France.) 

G.  Pouciiet  complète  cette  analyse  en  brûlant  la  matière  organique  par  le  perman- 
ganate en  liqueur  acide  ; dans  ces  conditions,  les  substances  azotées  d oi  i^inc  animale 
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Küebrich  prétend  que  ce  mode  opératoire  est  mauvais  : pour  obtenir  des  ' 
résultats  à peu  près  comparables,  il  faut  au  moins  que  l’on  ait  la  certitude 
d avoir  totalement  détruit  la  substance  organique  ; il  arrive  à ce  résultat  en 
chauffant  pendant  trois  heures  1Ü0  C.C. d'eau  à 90°,  en  présence  d’un  grand 
excès  de  permanganate,  dans  un  milieu  très  acide,  par  l'acide  sulfurique. 

Le  dosage  des  chlorures  se  fait  au  moyen  d’une  solution  titrée  d’azotate 
d’argent  (1). 


DOSAGE  DE  L’AZOTE  SOUS  TOUTES  SES  FORMES 

« L’analyse  chimique  rend  aujourd’hui  de  très  grands  services  au  point  de 
vue  organique;  on  sait  reconnaître  facilement,  doser  sûrement  les  matières 
azotées,  c'est-à-dire  les  matières  dangereuses,  parce  que  la  présence  de 
l’azote  indique  le  plus  souvent  une  souillure  animale,  c’est-à-dire  la  plus 
redoutable.  Elle  permet  de  préciser,  en  déterminant  l’azote  qui  est  encore  à 
l'état  organique,  ainsi  que  celui  qui  est  revenu  à la  nature  minérale  sous 
forme  d’ammoniaque,  d’acide  azoteux,  d’acide  azotique.  — La  présence  des 
nitrites  et  des  nitrates,  assez  fréquente  et  assez  abondante  depuis  que  le 
drainage  des  terres  s’est  répandu  en  agriculture,  doit  toujours  être  recher- 
chée, car  elle  indique  une  souillure  organique  qui  a existé  et  qui  par  suite 
peut  se  reproduire.  D’autre  part,  ces  sels  solubles  ne  sont  pas  sans  inconvé- 
nient sérieux  sur  l’organisme  ; enfin,  ils  amènent  une  attaque  de  la  matière 

. 

— 

* 


qui  auraient  résisté  à la  destruction  en  liqueur  alcaline  seraient  brûlées  ; de  sorte  que 
la  différence  de  résultats  entre  la  première  et  la  seconde  analyse  donnerait  la  quan- 
tité de  ces  produits  qui  sont  ordinairement  des  matières  fécaloïdes  ; nous  nous 
empressons  d’ajouter  que  cette  thèse  nous  parait  discutable  et  que,  d’après  M.  G.  Pou- 
CHET  lui-même,  quelques  eaux  ont  indiqué  plus  de  matières  organiques  en  liqueur 
alcaline  qu’en  liqueur  acide. 

Le  mode  opératoire  est  sensiblement  le  même  que  dans  le  premier  cas.  Dans  un 
premier  essai,  on  introduit  dans  un  ballon  100  C.C.  d’eau  à analyser,  5 C.C.  d’acide 
sulfurique  à 1 /4;  10  C.C.  de  liqueur  de  permanganate  de  potasse  à 1/2000  ; on  porte 
à l’ébullition  ; on  maintient  l’ébullition  pendant  dix  minutes  : on  laisse  refroidir  ; on 
ajoute  5 C.C.  de  solution  de  sulfate  de  fer  et  on  revient  à la  coloration  rose,  en 
versant  la  liqueur  de  permanganate  au  moyen  de  la  burette  graduée.  On  recommence 
une  seconde  opération  dans  les  mêmes  conditions,  mais  en  opérant  sur  200  C.  C.  d’eau  ; 
la  dilîérence  entre  les  deux  opérations  donne  la  quantité  de  substances  organiques 
contenues  dans  100  C.C.  d’eau. 

(1)  Dosage  des  chlorures.  « Evaporer  un  litre  d’eau  jusqu’à  réduction  à 50  C.  C.  envi- 
ron ; ajouLer  deux  gouttes  d’une  solution  de  chromate  neutre  de  potasse  et  doser  le 
chlore  d’après  la  méthode  de  Moiir,  par  une  solution  titrée  d’azotate  d’argent  telle 
que  1 C.C.  précipite  exactement  5 milligrammes  de  chlorure  de  sodium.  » (Comité 
d’hygiène  de  France.) 
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des  tuyaux,  et  si  ceux-ci  sont  en  plomb,  ce  métal  entrera  en  dissolution  et 
rendra  l’eau  toxique  l.  » A.  Riche. 

Conservation.  — Il  est  bon  de  vérifier  si  l’eau  potable  se  conserve  facile- 
ment pendant  plusieurs  jours  soit  en  vase  clos,  soit  en  vase  ouvert,  mais  a 
l’abri  des  poussières  atmosphériques. 

Analyse  microbiologique.  — Pour  ce  genre  d’analyses,  nous  avons  indi- 
qué les  précautions  à prendre  pour,  recueillir  et  conserver  les  échantillons  ; 
nous  croyons  qu’il  n’est  pas  trop  de  toute  la  science  d un  spécialiste  poui 
mener  à bien  ce  genre  d’analyse. 

Pour  reconnaître  les  eaux  contaminées,  il  faut  recourir  à des  procédés 
spéciaux2. 


' A.  Dosage  de  l'ammoniaque  libre.  — Le  dosage  de  l’ammoniaque  se  pratique  sur  la 
même  quantité  d’eau  qui  sert  à doser  l’ammoniaque  des  matières  albuminoïdes.  Il  pré- 
cède d’habitude  cette  opération.  On  prend  500  G. G.  d’eau  qu’on  introduit  dans  une  cornue 
Lu  b idée  assez  grande,  mais  dont  le  col  est  allongé  de  façon  à pénétrer  de  quelques  cen- 
timètres dans  le  tube  interne  d’un  condensateur  de  Liébig.  La  cornue  et  le  tube  conden- 
sateur sont  bien  ajustés  l’un  à l’autre;  on  peut  les  joindre  ensemble  par  un  large  tuyau 
en  caoutchouc  préalablement  macéré  dans  une  solution  diluée  de  soude  : on  tend  ce 
tuyau  à la  fois  sur  le  col  de  la  cornue  et  sur  le  tube  du  condensateur,  de  façon  à les  accou- 
pler; on  alcalinise  l’eau  avec  du  carbonate  sodique,  calciné  préalablement  au  rouge  : on 
la  soumet  ensuite  à la  distillation  et  on  recueille  100  C.C.  dans  un  ballon  taré.  On  doit 
conduire  la  distillation  aussi  rapidement  que  possible,  en  évitant  toutefois  les  projections. 
Après  avoir  distillé  100  C.C.  on  change  le  récipient;  on  bouche  celui  qui  contient  le  pro- 
duit déjà  distillé  pour  le  préserver  de  l’accès  des  vapeurs  ammoniacales.  Pour  s’assurer 
que  toute  la  quantité  d’ammoniaque  a passé  à la  distillation,  on  poursuit  la  distillation 
jusqu’à  ce  que  50  G.C.  de  liquide  soient  encore  obtenus.  L’on  essaie  ce  second  produit 
par  le  réactif  de  Nessler,  pour  s’assurer  s’il  contient  de  l’ammoniaque.  S’il  n’y  a pas  de 
coloration,  on  arrête  la  distillation,  sinon  on  continue  jusqu’à  ce  que  50  C.C.  de  liquide 
distillé  ne  soient  plus  colorés  par  le  réactif  de  Nessler  et,  par  conséquent  ne  renferment 
plus  d’ammoniaque.  Tout  le  produit  de  la  distillation  est  dosé  parle  réactif  de  Nessler 
(voyez  Ammoniaque . Dosage). 

B.  Dosage  de  l'ammoniaque  albuminoïde.  — Quand  on  a terminé  la  distillation  précé- 
dente pour  doser  l’ammoniaque  libre,  on  introduit  dans  la  cornue  50  G.C.  de  liqueur 
alcaline  de  permanganate  de  potasse  de  "Wanklyn  et  Chappmann;  on  chauffe  de  nouveau 
en  agitant  de  temps  en  temps.  On  recueille  successivement  3 portions  de  50  C.C.  dans 
lesquelles  l’ammoniaque  est  dosée  au  moyen  du  réactif  de  Nessler;  il  suflït  alors  d’addi- 
tionner les  résultats  de  chaque  dosage  partiel  et  de  doubler  le  total  pour  avoir  la  propor- 
tion d’ammoniaque  contenue  dans  un  litre. 

C et  1).  — Les  azotates  et  les  azotiles  seront  dosés  par  un  procédé  que  nous  donnerons  à 
propos  de^ces  corps,  et  notamment  les  azotates  par  le  procédé  Ferd.  Jean  et  les  azolites 
par  le  procédé  Warrington. 

2 Eaux  contaminées.  — Pour  savoir  si  une  eau  potable  a été  contaminée  par  des  eaux 
de  fosses  d’aisance,  le  procédé  classique  consistait  à agiter  100  C.C.  de  l’eau  suspecte 
avec  la  moitié  de  son  volume  d’éther  employé  en  deux  fois;  l’éther  décanté  a chaque  fois 
est  évaporé  à une  température  ne  dépassant  pas  30-35°;  après  l’évaporation  totale  de 
l’éther,  on  obtient  un  résidu  presque  imperceptible  et  une  odeur  non  douteuse  de  matière 
fécale  (F.  Baudrimont).  Gautrelet  se  sert  en  outre  des  caractères  spectroscopiques  de  la 
stercobiline  qu’il  considère  comme  identique  à l’urobiline,  et  de  l’examen  microscopique 
(800  diamètres)  du  dépôt  se  formant  par  le  repos  en  vase  clos;  on  observe  le  cadavre 
d’un  microzoaire  ( slergona  tetrasloma ) formé  par  une  cellule  sphérique  unique  à parois 
très  minces,  colorées  en  jaune-brun  : cette  cellule  présente  à sa  surface  extérieure  une 
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Usages  médicaux.  — L’eau  étanche  la  soif,  elle  aide  à la  déglutition  des  ali- 
ments, favorise  la  digestion  ; elle  excite  la  secrétion  salivaire  et  gastrique  ; 
en  plus,  l’eau  est  un  aliment,  car  elle  doit  fournir  à l’économie  une  certaine 
dose  de  sels  calcaires  et  de  silice  que  nous  ne  trouvons  pas  en  quantité  suf- 
fisante dans  les  autres  aliments. 

Les  eaux  trop  pures  sont  mauvaises  à la  santé  : on  leur  a attribué  le 
goitre  : du  reste  cette  maladie  a été  également  attribuée  aux  eaux  non  aérées 
et  aux  eaux  privées  d’iode  ; mais  ces  opinions  ne  sont  plus  soutenues 
aujourd’hui. 

Hippocrate  et  Zimmermann  après  lui,  ont  accusé  l’eau  sélénitcuse  de  causer 
la  pierre  ou  la  gravelle.  Les  médecins  des  hospices  d’Avignon  ont  fait  la 
remarque  que,  dans  le  faubourg  de  la  ville  dit  l’Isle  de  Vaucluse,  où  l’on  ne 
boit  que  des  eaux  calcaires  de  la  source  de  ce  nom,  il  y a toujours  un 
nombre  bien  plus  grand  de  calculeux  que  dans  le  reste  de  la  ville  alimenté 
par  le  Rhône.  On  a prétendu  que  les  eaux  chargées  de  bicarbonate  de  chaux 
exposent  il  des  dépôts  tophacés  qui  incrustent  les  articulations  ; cette 
curieuse  observation  mériterait  d’être  confirmée. 

Les  eaux  trop  magnésiennnes  sont  amères  et  légèrement  purgatives  ; l’été 
surtout,  elles  affaiblissent  l’économie.  L’excès  des  sels  de  magnésie  peut 
produire  dans  le  sang  du  phosphate  ammoniaco-magnésien  et  devenir  ainsi 


sorte  de  pli  épais,  coloré  en  brun  foncé,  la  divisant  en  4 triangles  courbes  dont  les  som- 
mets sont  occupés  chacun  par  une  ouverture  ponctuée  entourée  d’un  bourrelet  circulaire. 
Nous  croyons  qu’aujourd’hui  l’analyse  microbiologique  donnerait  des  résultats  plus  précis 
que  l’analyse  chimique. 

11  en  serait  de  même  pour  Veau  d’égout.  Jusqu’ici  on  employait  le  procédé  suivant.  On 
prend  un  matras  de  150  C.C.  environ  exactement  lavé,  puis  rincé  avec  l'eau  à essayer.  On 
ie remplit  de  l’eau  à examiner;  on  y ajoute  0sr,50  de  sucre  cristallisé  pur.  On  ferme  avec 
un  bouchon  et  on  expose  le  matras  à une  bonne  lumière,  à une  température  aussi  voi- 
sine que  possible  de  27°.  L’eau,  avant  l’essai,  doit  être  exempte  de  substances  en  sus- 
pension. Au  bout  de  2 ou  3 jours,  on  examine  soigneusement  le  matras  que  l’on  peut 
soumettre,  en  cas  de  nécessité,  à un  nouvel  examen  à d’autres  intervalles  de  temps.  Le 
fungus  se  montre  d’abord  sous  forme  de  petites  taches  blanches,  qui  sont  généralement 
visibles  à l’œil  nu  dans  une  bonne  lumière,  surtout  quand  le  malras  est  examiné  sur  un 
fond  noir.  Si  l’on  aperçoit  quelque  tache  suspecte,  on  l’enlève  avec  une  fine  pipette  et  on 
l’examine  au  microscope.  Ces  taches  se  montrent  d’abord  constituées  par  de  petites  cel- 
lules isolées  ayant  chacune  un  noyau  brillant.  A une  seconde  période,  qui  exige  de  4 à 
(5  heures  pour  son  entier  développement,  l’ensemble  a l’aspect  d’une  grappe  de  raisin; 
le  noyau  brillant  est  toujours  apparent.  Quelques  heures  après,  les  cellules  prennent  la 
forme  de  fils  moniliformes,  puis  celle  de  mycélium  ordinaire  avec  de  rares  cellules,  çà  et 
là  dispersées.  Enfin  les  cellules  disparaissent,  ne  laissant  que  le  mycélium  ordinaire. 
Quand  la  quantité  d’eau  est  grande,  on  observe  souvent  une  odeur  appréciable  d’acide 
butyrique. 

Enfin  la  question  se  pose  quelquefois  de  savoir  si  une  eau  est  souillée  par  les  eaux 
d’une  usine;  cette  recherche  très  complexe  se  fait  ordinairement  en  recherchant  dans 
l’eau  incriminée  la  présence  d’un  produit  fort  secondaire,  se  trouvant  dans  les  résidus  de 
l’usine;  assez  souvent  pour  savoir  si  deux  eaux  se  mélangent,  on  effectue  le  dosage  d’un 
corps  facile  à doser  avec  précision  (chlorure  de  sodium  par  exemple)  .dans  chacune  des  eaux 
d'abord,  et  dans  leur  mélange  présumé  ensuite.  Ce  même  procédé  sert  quelquefois  pour 
déterminer  approximativement  la  quantité  d’eau  qui  a été  ajoutée  à une  substance  quel- 
conque ou  inversement. 


EAUX  MINERALES 


259 


la  cause  de  dépôts  calculeux.  M.  Grange  a trouvé  de  la  magnésie  dans  les 
pays  à goitre  et  a cru  pouvoir  en  conclure  que  cette  base  favorise  puissam- 
ment le  développement  du  goitre  ; mais  à Rodez, ‘ cette  affection  est  inconnue 
et  cependant  les  eaux  de  cette  ville  contiennent  une  quantité  de  magnésie  tiois 
ou  quatre  fois  plus  grande  que  la  moyenne  de  celles  qu’a  analysées  M.  Grange. 

Les  eaux  chargées  de  silice  paraissent  développer  la  carie  dentaire. 

Les  eaux  riches  en  azotates  et  en  sels  ammoniacaux  peuvent  devenir  débi- 
litantes et  toxiques  ; elles  peuvent  surtout  devenir  dangereuses,  parce  qu  elles 
sont  presque  toujours  accompagnées  de  substances  organiques. 

Beaucoup  des  substances  organiques  tenues  en  suspension  ou  en  dissolu- 
tion dans  l’eau  sont  moins  dangereuses  qu’on  pourrait  le  croire  de  prime 
abord  ; ainsi  Parent-Duchatelet  et  une  partie  de  sa  famille  ont  pu  faire 
usage,  sans  éprouver  de  notables  accidents,  et  cela  pendant  plusieurs  jours, 
des  eaux  d’odeur  putride  et  chargées  de  matières  organiques,  dues  au  rouis- 
sage du  chanvre  ; cependant,  en  plusieurs  circonstances,  des  eaux  analogues 
ont  pu  donner  naissance  à des  épidémies  de  dysenterie. 

Les  médecins  de  la  ville  de  Reims,  où  l’on  ne  buvait,  il  y a un  peu  plus 
d'un  siècle,  que  de  l’eau  de  puits  salie  par  une  dose  notable  de  matières 
organiques,  disaient  à cette  époque  « qu’il  n’est  pas  de  ville  dans  le  royaume 
où  l'on  trouve  plus  de  goitres,  de  squirrhes,  de  cancers,  d’écrouelles,  de 
loupes,  de  méliceris,  de  stéatomes  ». 

Nous  avons  déjà  signalé  suffisamment  l’influence  des  microbes. 

Ingérée  dans  l’estomac,  l’eau  est  rapidement  absorbée  ; elle  produit  une 
augmentation  de  la  pression  artérielle  et  par  suite  active  l’excrétion  urinaire  ; 
en  raison  de  celte  propriété,  elle  est  employée  comme  éliminatrice.  Syden- 
ham l’a  employée  dans  un  empoisonnement  par  le  sublimé,  dans  le  choléra  ; 
elle  rend  des  services  dans  l’intoxication  saturnine  ; on  ingère  beaucoup  de 
liquide,  on  administre  des  lavements  et  pour  faciliter  l’élimination  par  la 
peau,  on  a recours  aux  bains. 

L’eau  tiède  est  émétique  ; l’eau  simple,  mais  surtout  l’eau  chaude  addition- 
née de  substances  qui  en  favorisent  l’absorption  gastro-intestinale,  est  un  des 
meilleurs  sudorifiques,  pourvu  que  la  température  extérieure  et  la  tempé- 
rature centrale  soient  suffisamment  élevées,  sans  quoi  ce  liquide  ne  produi- 
rait que  des  effets  diurétiques. 
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Définition.  — On  nomme  « eaux  minérales,  toutes  les  eaux  qui,  par  leur 
température  ou  par  la  quantité  et  par  la  nature  spéciale  de  leurs  principes 
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salins  et  gazeux,  sont  ou  peuvent  être  employées  comme  agents  médicamen- 
teux. » (Lefort). 

A côté  des  eaux  minérales  proprement  dites,  il  faut  ranger  les  eaux  miné- 
rales de  table;  pour  mériter  cette  qualification,  elles  doivent  être  très  lim- 
pides, froides  et  n’avoir  aucune  odeur  ni  aucune  saveur  désagréables  ; elles 
appartiennent  à la  classe  des  eaux  bicarbonatées  sodiques. 


Classification.  — Au  point  de  vue  chimique  la  classification  suivante  due  à 
Wurtz  nous  paraît  la  meilleure: 


1°  Acides 

2°  Carbonatées 

3°  Ferrugineuses.  . . . 

-i°  Sulfatées 

oû  Salées 

6°  Arsénicales 


( 

) 


Gazeuses. 

Alcalines. 

Calcaires. 


! Carbonatées. 

^ Crénatées. 

\ Sulfatées. 

' Calcaires. 

' Magnésiennes. 
[ Sodiques. 

Chlorurées. 

^ Bromurées. 

' Iodurées. 


Rio-Vinagre;  lac  de  Tuscarora. 

Seltz  ; Soultzmatt. 

Vichy. 

Saint-AIyre;  Saint-Philippe. 
Oxezza. 

Bussang;  Forges. 

Auteuil;  Passy. 

Puits  de  Paris. 

Sedlitz;  Epsom. 

Carlsbad. 

Eau  de  la  mer. 

Mer  Morte. 

Saxon. 

Bourboulc. 


7°  Sulfureuses. 


Profondes. 

Superficielles. 


Bonnes;  Luchon  ; Labassère ; Cau- 
terets. 

Enghien;  Aix-la-Chapelle. 


N’y  aurait-il  pas  lieu  de  faire  de  nouvelles  classes  pour  les  eaux 


Bitumineuses 
Azotées  . . 
Phosphatées 
Cuivreuses . . 
Nitrées.  . . 
etc. 


Puy-de-la-Poix. 

Panticosa. 

Viry. 

Saint-Christau. 

Eau  nitrée  d’Alsace, 
Montégut-Séglor,  etc. 


La  classification  suivante  due  à Durand-Faiidel  est  celle  qui  a le  plus 
généralement  cours  au  point  de  vue  médical  : 


FAMILLE  DES  SULFURÉES 


ire  cl.  Sulfurées. 


( Sulfurées  sodiques. 

‘ * ( — calciques. 


Barèges. 

Enghien. 
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FAMILLE  DES 

2e  cl.  Chlorurées  . . . 

Sodiques. 

3e  cl.  — • • • 

Sulfurées. 

4°  cl.  — ... 

Bicarbonatées. 

5e  cl.  — ... 

• 

Sulfatées. 

CHLORUREES 

Kreuznach;  Salins. 

Uriage;  Gréoulx  ; Aix-la-Chapelle 
La  Bourboule ; Saint-Nectaire 
Bourbon -l’Archambault. 
Lamotte;  Saint-Gervais  ; Baden. 


FAMILLE  DES  BICARBONATEES 


Sodiques. 

6e  cl.  Bicarbonatées  . . Calciques. 

Mixtes. 

7e  cl.  Chlorurées. 


8e  ci.  _ Sulfatées. 

ge  ci.  — chlorurées. 


Vichy;  Vais. 

Pougues. 

St-Alban  ; St-Myon;  Cliàteauneuf. 
Vic-le-Comte;  Vic-s.-Cère;  Royat; 
Ems. 

Contrexeville;  Sermaize. 
Chatelguyon;  Carlsbad;  Saxon; 
Mariensbad. 


FAMILLE  DES 

' Sodiques. 

\ Calciques. 

10e  cl.  Sulfatées .....  ^jixtes 

( Magnésiques. 

FAMILLE  DES  IN 
11e  cl.  Eaux  thermales  simples 


ULFATÉE  S 
Miers. 

Bagnères-de-Bigorre  ; St-Amand. 
Vittel;  Lavey;  Bath. 

Montmirail;  Pullna;  Sedlitz. 

ÉTER  MINÉES 

. . Plombières;  Luxeuil;  Ussa' . 


EAUX  FAIBLEMENT  MINÉRALISÉES 

cl Mont-Dore;  Evaux;  Evian;  Saint- 

Christau. 

EAUX  FERRUGINEUSES 

13e  ci Spa;  Bussang. 

Nous  ferons  remarquer  que  dans  cette  classification,  pas  plus  que  dans  la 
précédente,  nous  ne  trouvons  la  place  des  eaux  azotées,  cuivreuses,  bitumi- 
neuses, phosphatées,  etc.  Nous  sommes  étonnés  de  ne  pas  trouver  une  classe 
spéciale  pour  les  eaux  arsénicales  et  de  voir  la  Bourboule,  dont  la  note 
dominante  est  incontestablement  l’arsenic,  figurer  parmi  les  eaux  chlorurées 
bicarbonatées. 
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Formation.  — La  théorie  des  eaux  minérales  n’est  pas  encore  complète, 
bien  que  de  nombreux  travaux  aient  été  entrepris  sur  ce  sujet  intéressant. 

Quelques  auteurs  admettent  que  les  eaux  pluviales  s’infiltrant  profondé- 
ment dans  le  sol,  atteignent  des  couches  dont  la  température  est  de  plus  en 
plus  élevée  et  remontent  à la  surface  à l’état  de  sources  thermales  minéra- 
lisées par  leur  passage  à travers  des  terrains  variés.  D’autres,  s’appuyant  sur 
cette  remarque  que  la  proportion  relative  de  chlorure  de  sodium  et  de  chlo- 
rure de  potassium  est  sensiblement  la  même  dans  les  eaux  minérales  que 
dans  les  eaux  de  la  mer  en  concluent  que  ce  sont  les  mers  qui  par  une 
immense  infiltration  alimentent  les  eaux  thermales. 

Il  est  certain  que  toutes  les  roches  sont  constamment  imprégnées  d'eau, 
que  celle-ci  vienne  des  mers  ou  de  la  pluie  ; d’autre  part  toutes  les  fissures 
du  sol  laissent  dégager  de  l'acide  carbonique,  comme  il  est  facile  de  le  consta- 
ter en  Auvergne.  On  pourrait  donc  concevoir  la  formation  des  eaux  thermales 
en  disant  que  les  couches  superficielles  de  la  terre,  jusqu’à  une  profondeur 
considérable,  sont  imprégnées  d’eau,  que  cette  eau,  sous  pression,  à une 
température  élevée,  se  trouve  en  contact  avec  de  l’acide  carbonique;  dans 
ces  conditions,  elle  peut  facilement  désagréger  les  roches  et  dissoudre  cer- 
tains de  leur  éléments;  si  une  faille  vient  à se  rencontrer,  l’eau  minérale, 
grâce  à la  pression  exercée  par  l’acide  carbonique,  montera  à la  surface  du 
sol  et  viendra  sourdre  en  un  ou  plusieurs  griffons. 

Variations. — Depuis  les  époques  géologiques,  la  composition  et  la  tempé- 
rature des  eaux  minérales  ont  certainement  beaucoup  changé  et  actuellement 
elles  paraissent  arrivées  à une  telle  constance  de  régime  qu’il  est  difficile  à 
une  même  génération  de  constater  des  différences  bien  appréciables,  à 
moins  que  des  phénomènes  géologiques  ou  d’autres  causes  spéciales  ne 
viennent  apporter  des  perturbations  exceptionnelles  ; cependant  il  existe 
quelques  sources  de  composition  très  variable  (eau  de  Sougraigne 
A.  Gautier). 

Il  est  évident  qu'il  ne  saurait  être  question  ici  de  ces  eaux  dont  A.  Gautier 
a pu  dire  «...  Un  grand  nombre  d’eaux  minérales  sulfatées  magnésiennes,  alle- 
mandes ou  bohémiennes,  sont  obtenues  au  moyen  de  sondages  artificiels,  et 
lavages  des  terrains  salifères  sous-jacents  par  introduction  d’eaux  de  la  sur- 
face à travers  le  trou  de  sonde.  D'autres,  comme  certaines  eaux  espagnoles, 
sont  faites  par  dissolution  directe  des  sels  purgatifs  naturels,  préalablement 
extraits  de  la  couche  salifère.  » 

Captage,  périmètre  de  protection.  — Pour  obtenir  cette  constance  de 
composition,  il  faut  que  les  eaux  soient  bien  captées.  Sous  le  nom  de 
captage , on  désigne  l’ensemble  des  précautions  prises  pour  recueillir  la 
totalité  d’une  source  d’eau  minérale  et  empêcher  l’eau  douce  de  s’y  mélanger. 
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Certaines  sources  d’eaux  minérales  étant  d’une  grande  utilité,  il  était  bon 
de  les  protéger  et  d’empêcher  que  des  fouilles  dans  des  terrains  avoisi- 
nants vinssent  altérer  leur  débit  et  leur  pureté  ; c’est  dans  ce  but  que  la  loi 
de  1854  a créé  le  périmètre  de  protection. 


Gisement.  — Les  eaux  minérales  sont  beaucoup  plus  abondantes  dans  les 
pays  de  montagnes  que  dans  les  plaines;  elles  sont  fréquemment  en  rapport 
avec  les  roches  cristallines. 

Dans  une  même  chaîne  de  montagnes,  elles  paraissent  tendre  a segroupei 
suivant  des  lignes  droites  parallèles  à l’axe,  à la  limite  des  massifs  cristal- 
lins ou  sur  les  axes  de  fracture. 

C'est  en  général  au  contact  de  deux  roches,  dont  1 une  au  moins  est  érup- 
tive, et  en  suivant  les  lignes  de  fracture  occasionnées  par  l'expansion  des 
roches  ignées,  qu’apparaissent  les  eaux  minérales.  Le  plus  souvent  même, 
c’est  juxtaposées  à des  roches  d’un  âge  relativement  moderne  qu’elles  se 
montrent,  plutôt  qu’au  voisinage  des  roches  cristallines  anciennes. 

Dans  les  terrains  sédimentaires,  les  eaux  minérales  ne  se  rencontrent  que 
là  où  ces  terrains  ont  été  disloqués,  tandis  qu’elles  manquent  généralement 
là  où  ces  terrains  sont  régulièrement  stratifiés  et  peu  accidentés. 

Les  rapports  des  eaux  minérales  avec  leur  gisement  sont  indiqués  par 
leur  groupement  ; c’est  ainsi  que  les  eaux  du  massif  central  de  la  France 
sont  en  général  acidulées,  tandis  que  celles  des  Pyrénées  sont  sulfurées 
sodiques  et  que  celles  des  Alpes  sont  plutôt  sulfurées  calciques. 

Les  sources  des  montagnes  sont  en  général  plus  ou  moins  chaudes;  celles 
des  plaines  sont  plus  ordinairement  froides. 

La  composition  des  eaux  minérales  se  rattache  donc  à la  constitution 
géologique  du  sol  duquel  elles  sourdent  : quoique  cette  règle  ne  soit  pas 
absolue,  on  peut  cependant  reconnaître  que  les  eaux  minérales  offrent  : 


1°  Dans  les  terrains  primitifs  : 

De  l’hvdrogène  sulfuré  et  des  sulfures  alcalins; 

Des  sels  de  soude; 

Du  fer,  rare  ou  peu  abondant; 

De  l’acide  carbonique; 

De  la  silice  quelquefois; 

Des  sels  de  chaux  (quelquefois,  mais  pas  de  carbonates), 
Une  température  élevée. 

4°  Dans  les  terrains  de  transition: 

Abondance  d’acide  carbonique  ; 

Sels  de  soude  ; 

Chaux  et  oxyde  de  fer  plus  fréquents; 

Température  moindre. 

3°  Dans  les  sédiments  inférieurs  : 

Presque  plus  d’hydrogène  sulfuré; 
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Moins  de  silice  et  d’acide  carbonique  que  dans  la  section  n°  2 ; 

Des  sels  de  soude  (rarement  des  carbonates)  ; 

Fréquemment  du  sulfate  de  chaux. 

4°  Dans  les  sédiments  moyens: 

Les  mêmes  éléments  que  la  section  n°  3,  à l’état  de  : 

Chlorures; 

Sulfures  ; 

Sulfates  ; 

Bicarbonates  ; 

Température  haute  ou  basse. 

5°  Dans  les  sédiments  supérieurs  : 

Sulfate  et  carbonate  de  chaux; 

Magnésie  ; 

Carbonate  et  sulfate  de  fer; 

Sulfure  de  calcium  ; 

Température  basse. 

6°  Dans  les  porphyres  : 

Analogues  à la  section  n°l,  elles  offrent  . 

Acide  carbonique  abondant  ; 

Hydrogène  sulfuré,  quelquefois; 

Silice  ; 

Carbonates  alcalins  et  terreux  abondants  ; 

A peine  du  sulfate  de  fer,  de  magnésie,  de  chaux  : 

Température  haute  ou  basse. 

7°  Dans  les  volcans  : 

Abondance  d’acide  carbonique  ; 

— • de  silice  ; 

— d’hydrogène  sulfuré  ; 

Carbonates  de  chaux  et  de  soude  ; 

Température  plus  haute  que  la  section  n°  6. 

C’est  à la  limite  des  roches  ignées  et  des  terrains  de  transition  que  se 
trouvent  en  plus  grand  nombre  les  eaux  thermales  minérales,  comme  on 
peut  le  constater  dans  les  Pyrénées. 

Température.  — Les  limites  de  température  des  sources  sont  très  étendues  : 
quelquefois  elles  sont  presque  au  même  degré  quetles  terrains  d’où  elles 
émergent  : d’autres  fois,  la  température  atteint  81°,  comme  àChaudesaigues  et 
peut  même  dépasser  100°,  comme  dans  les  geysers  d'Islande. 

Les  phénomènes  volcaniques  ne  sont  pas  sans  influence  sur  la  thermalité 
des  eaux;  elle  varie  aussi  avec  leur  débit,  la  longueur  du  canal  afférent,  sa 
profondeur,  leur  situation  géologique,  etc. 

Volume.  — Très  différent  pour  les  diverses  sources  minérales,  le  volume 
n’est  pas  constant  pour  une  même  source  ; ce  qui  peut  être  attribué  à 
diverses  causes,  telles  que  la  pression  des  gaz,  la  différence  de  la  pression 
atmosphérique,  la  diminution  de  capacité  des  conduits  afférents  résultant 
du  dépôt  des  eaux,  l’infiltration  des  eaux  de  pluie,  etc. 
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Quelquefois  le  terrain,  traversé  par  une  source  d’eau  minérale  en  est  en 
quelque  sorte  imbibé,  comme  cela  paraît  être  le  cas  a Vichy,  où  il  suffit  de 
donner  un  coup  de  sonde  pour  obtenir  une  nouvelle  source  minérale,  presque 
identique  de  composition  avec  celles  déjà  connues. 

Composition.  — La  minéralisation  des  eaux  est  en  général  d autant  plus 
grande  que  leur  température  est  plus  élevée. 

Passons  successivement  en  revue  les  différents  corps  dont  la  présence  a été 
i signalée  dans  les  eaux  minérales. 

Oxygène. 

Azote.  — On  le  trouve  surtout  dans  les  eaux  sulfureuses. 

Azotates.  — Assez  rares  et  le  plus  souvent  à l'état  de  traces. 

Ammoniaque.  — A été  souvent  négligée  par  les  auteurs  : paraît  manquer 
dans  les  eaux  des  terrains  granitiques  et  être  plus  fréquente  dans  celles  des 
terrains  modernes. 

Hydrogène  sulfuré. 

I Sulfures. 

Sulfates. 

I Phosphates. 

Chlorures. 

Bromures. 

Iodures. 

Fluorures. 

Arsenic. 

Acide  borique.  — Se  trouve  dans  les  eaux  sulfureuses  des  Pyrénées. 
Silice. 

Acide  carbonique. 

Carbures  d'hydrogène.  — Paraissent  rares. 

Potasse.  Exceptionnelle  dans  les  eaux  minérales. 

Lithine. 

Cæsium.  Rubidium.  Thallium. 

Soude.  C’est  en  quelque  sorte  le  principe  prédominant  de  toutes  les  eaux 
minérales,  même  de  celles  qui  émergent  de  roches  à base  potassique. 

Baryte  et  strontiane.  Rares. 

Chaux.  Très  fréquente. 

Magnésie.  Fréquente  dans  les  eaux  minérales  surtout  froides,  où  elle  est 
associée  à la  chaux. 

Alumine.  Assez  fréquente. 

Manganèse.  Rarement  isolé;  le  plus  souvent  associé  au  fer. 

Fer.  Très  répandu. 

Nickel , cobalt , antimoine , étain , titane , cuivre.  Rares  et  à l’état  de  traces. 
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Matières  organiques , acides  crénique,  apocrénique , glairine , micro-orga - i 
nismes,  etc. 


EAUX  DES  DIVERSES  FAMILLES 

EAUX  SULFURÉES 

1°  Eaux  sulfureuses  sodiques  — Elles  émergent  des  terrains  primitifs  et 
ne  dégagent  l’odeur  sulfhydrique  qu’après  avoir  été  exposées  au  contact  de 
l’air.  Claires  et  transparentes  à la  source,  elles  se  troublent,  pour  la  plupart, 
après  avoir  été  exposées  à l’air,  en  déposant  du  soufre  qui  les  rend  laiteuses 
{eaux  dégénérées ) ; quelquefois  elles  deviennent  verdâtres  par  la  formation 
de  poly sulfures. 

Gayon  et  Doumer  ont  dit  qu’une  eau  sulfureuse  qui  a été  portée  en  vase 
clos  à P20°otfre  ensuite  à l’air  une  résistance  de  décomposition  considérable; 
le  fait  tient  probablement  à la  destruction  d’un  ferment  nitrique  qui  peut  se 
trouver  dans  ces  eaux,  car  les  eaux  dégénérées  (Olctte)  contiennent  une  pro- 
portion notable  d’azotates. 

Les  eaux  sulfureuses  sont  souvent  onctueuses  ; elles  sont  en  général  ther- 
males ; elles  sont  riches  en  azote  pur,  en  matière  organique  soluble  et  orga- 
nisée. Les  sels  qu’elles  contiennent  n'augmentent  pas  d’une  manière  sensible 
leur  densité;  il  y a toujours  une  proportion  notable  de  chlorure  de  sodium. 

La  substance  organique  azotée  contenue  dans  ces  eaux  est  nommée  baré- 
gine ; les  rigoles  dans  lesquelles  ces  eaux  coulent  se  recouvrent  rapidement 
d’un  dépôt  de  matière  gélatineuse  grisâtre,  onctueuse,  colorée  par  du  fer 
que  l’on  nomme  la  glairine;  les  eaux  sulfureuses,  dont  la  température  n’at- 
teint pas  50°,  contiennent  une  conferve  en  filaments  ténus,  nommée  sulfu- 
raire.  D’après  Plauchud,  cette  conferve  est  un  ferment  anaérobie  auquel  il 
faut  attribuer  la  réduction  des  sulfates  de  l’eau  en  sulfures  et  par  consé- 
quent la  sulfuration. 

La  barégine  est  constituée  par  les  sulfuraires  mélangées  le  plus  souvent 
de  beggiatoa , oscillaria , ulothrix , etc.  La  glairine  provient  de  la  décomposi- 
tion des  sulfuraires  et  des  substances  qui  l'accompagnent. 

Les  organismes  de  la  barégine  et  de  la  glairine  contiennent  à l’intérieur 
de  leurs  cellules  du  soufre  ; dans  l’acte  vital  ce  soufre  est  utilisé  et  il  se  pro- 
duit des  volumes  égaux  de  ll2S  et  GO2  ; peut-être  se  produit-il  GOS  qui  au 
contact  de  l’eau  II20  donne  GO2  et  H2S  : (GOS  a été  constaté  dans  les  eaux 
sulfureuses  d’Arkany  et  de  Parad,  en  Hongrie).  Il  se  produit  également  du 
sulfocyanate  d’ammoniaque  : ce  fait  nouveau  semble  assigner  au  soufre  une 
fonction  dont  on  ne  connaît  jusqu'à  présent  aucun  exemple  en  physiologie; 
le  soufre  serait  susceptible  de  remplacer  l’oxygène  dans  la  transformation 
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des  albuminoïdes  en  amides,  et  d’une  façon  générale  dans  la  combustion  de  la 
matière  vivante. 

2°  Eaux  sulfureuses  calciques.  Ces  eaux  se  trouvent  dans  les  terrains  de 
transition  et  modernes  ; elles  exhalent  toujours  une  odeur  sulfhydrique  pro- 
noncée ; elles  se  décomposent  rapidement  au  contact  de  l’air  et  dégénèrent. 
Leur  température  est  variable  ; rarement  elles  sont  thermales.  Plus  riches  en 
principes  minéralisateurs  que  les  sources  sodiques,  mais  moins  chargées  de 
matières  organiques,  elles  dégagent  toujours  un  mélange -d  azote  et  d acide 
carbonique. 

EAUX  CHLORURÉES 


Elles  sont  de  composition  très  homogène,  jouissent  de  propriétés  théra- 
peutiques similaires  et  forment  un  groupe  très  bien  défini.  Purgatives, 
quand  elles  sont  très  chargées  ou  employées  à haute  dose,  elles  agissent  à 
dose  moyenne  sur  le  système  glanduleux  lymphatique  qu  elles  excitent.  Elles 
donnent  du  ton  aux  tissus,  échauffent,  constipent  et  conviennent  surtout 
aux  tempéraments  lymphatiques. 


EAUX  BICARBONATÉES 

L'élément  dominant  est  un  carbonate,  de  soude  le  plus  souvent,  de  chaux 
ou  de  magnésie  plus  rarement,  mais  on  y trouve  aussi  des  sulfates,  des 
chlorures  alcalins  et  de  l'acide  silicique  ou  un  silicate  alcalin.  Elles  facilitent 
la  digestion  et  portent  leur  action  surtout  sur  les  reins  et  sur  la  vessie  ; on 
les  emploie  principalement  chez  les  goutteux,  les  graveleux  et  les  diabé- 
tiques. 

Dans  les  eaux  de  Vichy,  Frémont  a trouvé  des  bacilles  différents  dans 
les  diverses  sources  et  pense  « expliquer  peut-être  ainsi  les  propriétés  théra- 
peutiques différentes  des  sources  de  Vichy  dont  la  composition  chimique  est 
presque  la  même  ». 

Nous  aurons  du  reste  à revenir  d’une  manière  générale  sur  cette  question 
îles  microbes. 

EAUX  SULFATÉES 

Ces  eaux  sont  généralement  froides  ; elles  sont  laxatives  et  déterminent 
des  selles  séreuses  sans  inflammation  ou  irritation  ; elles  agissent  aussi 
comme  diurétiques  : elles  diminuent  la  plasticité  du  sang  et  leur  effet  résolu- 
tif est  marqué  dans  les  engorgements  du  loie,  de  la  rate  et  des  viscères,  et 
elles  sont  utilisées  contre  les  affections  delà  peau.  Celles  qui  contiennent  du 

! sulfate  de  chaux  sont  pesantes  à l’estomac  ; elles  contiennent  généralement 
d'autres  sels  que  des  sulfates. 
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EAUX  FERRUGINEUSES 

Dans  les  eaux  le  fer  est  combiné,  ou  à l’acide  carbonique,  ou  à l'acide 
sulfurique,  ou  aux  acides  crénique  et  apocrénique.  Pour  la  plupart,  elles 
sont  froides,  limpides,  inodores  et  à saveur  styptique;  elles  se  couvrent  à l’air 
d’une  pellicule  irisée  ; elles  se  troublent  et  déposent  de  l’ocre  dans  les  bas- 
sins et  canaux.  Un  grand  nombre  d’entre  elles  ont  été  trouvées  arsénicales  ; 
elles  renferment  en  outre  des  carbonates  de  chaux  et  de  magnésie  en  quantité 
variable  et  quelquefois  assez  grande.  Elles  ont  la  réputation  d’être  anti-lai- 
teuses ; cette  propriété  a été  surtout  reconnue  à Ghateldon. 

Dans  la  presque  totalité  des  eaux  ferrugineuses  transportées,  le  fer  se 
précipite  et  après  un  temps  relativement  bref,  il  n’en  reste  que  des  traces  en 
dissolution  (Riban). 

ANALYSE 

Dans  l’analyse  des  eaux  minérales,  nous  avons  deux  parties  distinctes  : 
l’analyse  des  gaz  et  l’analyse  des  sels  : on  peut  encore  faire  une  autre 
division,  le  travail  qui  se  fait  à la  source  et  celui  qui  se  fait  au  laboratoire. 
Etudions  successivement  chacun  de  ces  points  de  vue. 

Gaz.  — Le  gaz  émis  par  les  eaux  minérales  peuvent  être  au  nombre  de  4 : 
CO2,  IUS,  O,  Az.  Il  est  assez  rare  de  les  trouver  tous  à la  fois  dans  la  même 
source.  Quand  on  veut  doser  avec  grande  précision  les  gaz  qui  se  dégagent 
spontanément,  on  peut  avoir  recours  à l’appareil  employé  par  M.  Bouquet 
dans  ses  recherches  sur  les  eaux  de  Vichy  ; dans  la  plupart  des  cas,  on  se 
contente  de  remplir  un  Bacon  de  ces  gaz  et  on  les  analyse  par  les  procédés 
gazométriques  habituels. 

Pour  l’acide  carbonique  et  l'hydrogène  sulfuré  qui  restent  en  dissolution 
en  proportion  considérable,  nous  indiquerons  à propos  de  chacun  de  ces 
corps  les  méthodes  à employer. 

Sels.  — La  principale  difficulté  de  l’analyse  des  eaux  minérales  réside 
dans  la  répartition  très  inégale  des  principes  qu'elles  contiennent.  En  effet, 
certaines  substances  ne  s’y  trouvent  qu’en  proportion  si  minime,  qu’il  faut 
des  soins  minutieux  pour  qu’elles  n’échappent  pas  à l’investigation.  Aussi  ne 
doit-on  recourir  qu’aux  méthodes  de  séparation  et  de  dosage  les  plus  rigou- 
reuses, afin  d’éviter  que  ces  substances  ne  soient  masquées  ou  entraînées  par 
celles  qui  prédominent. 

Travail  à la  source.  — On  examine  l’apparence  de  l’eau,  s’il  se  dégage 
des  gaz  : on  constate  la  saveur,  l’odeur  et  la  réaction  ; on  prend  la  tempéra- 
ture de  l’eau  et  de  l’air  ambiant. 

Dans  un  ballon  d’un  peu  plus  d’un  litre  de  capacité  on  verse  20  C.C.  de 
solution  saturée  de  chlorure  de  baryum  et  20  C.C.  d’ammoniaque  privée  de 
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carbonate  ; on  ajoute  immédiatement  1 000  C.C.  d’eau  ; on  bouche  avec  soin, 
on  goudronne  et  on  étiquète.  On  recommence  la  même  opération  avec  deux 
autres  ballons  plus  petits  en  opérant  seulement  sur  350  C.C.  d’eau.  Ces  opé- 
rations ont  pour  but  le  dosage  de  l'acide  carbonique  total. 

Si  l’eau  est  sulfurée,  ce  que  l’on  saura  généralement  à l’avance,  il  faudra 
exécuter  les  opérations  que  nous  indiquerons  à l’article  Sulfhydrométrie. 

Enfin  il  faudra  prélever  avec  toutes  les  précautions  convenables  plusieurs 
échantillons  dans  des  flacons  parfaitement  propres  et  de  capacités  différentes 
(une  bonbonne  de  30  à 40  litres,  5 à G bouteilles  de  3 litres  et  3 ou  3 d’un  litre). 

Travail  du  laboratoire.  — Avant  de  procéder  à l’analyse  d’une  eau  miné- 
rale, il  faut  en  déterminer  la  nature  par  des  essais  qualitatifs.  Tous  les  prin- 
cipes qui  s’y  trouvent  doivent  être  séparés  et  dosés  isolément,  dans  une 
opération  distincte,  exécutée  pour  chacun  d’eux  sur  un  nouveau  volume 
d’eau.  Quant  aux  substances  qui  n’y  existent  qu’en  très  faible  quantité,  on 
les  recherche  et  on  les  détermine,  soit  sur  les  résidus  d’évaporation  de  plu- 
sieurs litres  d’eau,  soit  sur  les  sédiments  que  ces  eaux  abandonnent  sponta- 
nément. 

On  procède  d’abord  à la  détermination  du  résidu  à 100°  (1). 

L’acide  sulfurique  se  dose  à l’état  de  sulfate  barytique  (3). 


(1)  1°  Résidu  à 100°.  — Dans  une  capsule  en  platine  tarée,  on  évapore  au  bain-marie 
250  ou  500  C.C.  d’eau  (Voy.  p.  126).  On  l'ait  une  première  pesée  après  dessiccation 
à l’étuve  à 100°;  puis  on  chauffe  à 200°  environ  et  on  fait  une  nouvelle  pesée. 

Quand  l’eau  contient  du  chlorure  de  magnésium,  ce  sel  se  transforme  partiellement 
pendant  l’opération  en  acide  chlorhydrique  et  magnésie,  on  prévient  celte  cause  d’er- 
reur en  ajoutant  un  poids  déterminé  de  carbonate  de  soude  fondu  que  l’on  défalque 
ensuite  du  poids  du  résidu. 

S’il  s’est  formé  un  dépôt  dans  la  bouteille,  on  pèsera  un  flacon  plein,  on  évaporera 
son  contenu  en  totalité  et  on  pèsera  de  nouveau. 

Après  avoir  pesé  le  résidu,  on  remplira  la  capsule  à moitié  avec  de  l’eau  distillée 
et  en  la  maintenant  couverte  avec  une  capsule  en  verre,  on  y ajoutera  de  temps  en 
temps  une  goutte  d’acide  sulfurique  étendu,  jusqu’à  ce  qu’on  soit  sûr  qu’il  y en  a 
suffisamment  pour  transformer  tous  les  sels  en  sulfates  ; on  évapore  à siccité,  on  cal- 
cine et  on  pèse.  Le  nombre  ainsi  obtenu  est  un  bon  contrôle  de  l’analyse.  Avec  les 
résidus  très  riches  en  carbonate  de  chaux,  il  vaut  mieux  ajouter  d’abord  de  l’acide 
chlorhydrique  jusqu’à  ce  qu’il  n’y  ait  plus  d’efTervesccnce,  puis  ensuite  évaporer 
avec  l’acide  sulfurique. 

(2)  Acide  sulfurique.  — Si  le  chlorure  de  baryum  forme  immédiatement  un  trouble 
notable  dans  l’eau  acidulée  d’acide  chlorhydrique,  on  ajoute  de  cet  acide  à 
500  grammes  d’eau,  puis  du  chlorure  de  baryum;  on  laisse  reposer  vingt- 
quatre  heures,  etc.  (Voy.  Acide  sulfurique.)  Si  le  chlorure  de  baryum  ne  donne 
qu’un  léger  louche,  on  opère  sur  un  ou  deux  litres  concentrés  par  évaporation 
préalable. 
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Le  chlore  est  précipité  à l’état  de  chlorure  d’argent;  dans  ce  précipité,  on 
peut  doser  le  brome  et  l'iode  (1).  ' 

Pour  la  chaux,  la  magnésie,  le  fer.  la  silice  et  les  alcalis,  on  opère  sur 
une  nouvelle  dose  (2). 

L’ammoniaque  et  l’acide  azotique  sont  recherchés  et  dosés  par  les  pro- 
cédés que  nous  avons  indiqués  à propos  des  eaux  potables. 

Nous  traiterons  la  question  de  l’hydrogène  sulfuré  à l’article  Sulfhydromé- 
trie  (3). 


(1)  Chlore , brome,  iode.  — On  acidulé  de  100  à 1 000  grammes  d’eau  avec  de  l’acide 
azotique  ; on  précipite  par  l’azotate  d’argent  et  on  dose  le  précipité  par  les  poids, 
comme  nous  l’indiquerons  plus  tard  pour  l’acide  chlorhydrique. 

S’il  y avait  peu  de  chlore,  il  faudrait  évaporer  l’eau  avant  d’ajouter  l’acide  azotique. 
Si,  par  l’évaporation,  il  se  formait  un  précipité,  il  faudrait,  ou  bien  le  séparer  par  fil- 
tration, ou  le  dissoudre  avec  l'acide  azotique  avant  d’ajouter  la  solution  d’argent. 

Le  poids  obtenu  sert  à calculer  le  chlore,  les  quantités  du  brome  et  de  l'iode  étant 
en  général  très  faibles  : si  l’on  veut  doser  ces  deux  derniers  corps,  on  évaporera  dans 
une  marmite  de  fonte  bien  propre  une  assez  grande  quantité  d’eau,  après  l'avoir 
rendue  alcaline  par  du  carbonate  de  soude  bien  pur,  si  elle  ne  l’est  déjà;  le  résidu  est 
chauffé  à plusieurs  reprises  avec  de  l'alcool  à 97dv  de  manière  à dissoudre  tout  le  bro- 
mure etl’iodure  alcalins.  Le  liquide  alcoolique  fdtré  est  distillé  à siccité  au  bain-marie 
dans  un  petit  ballon,  après  addition  de  deux  gouttes  de  lessive  de  potasse  pure;  on 
recommence  à plusieurs  reprises  ce  traitement  avec  de  l’alcool  absolu  ; on  calcine 
légèrement  pour  détruire  les  substances  organiques;  on  reprend  par  l’eau  ; on  filtre; 
on  met  l'iode  en  liberté  par  l'hypo-azotide  et  on  l’isole  au  moyen  du  chloroforme;  on 
peut  ensuite  le  doser.  Le  dosage  du  brome  en  présence  du  chlore  se  fait  dans  la  liqueur 
d’où  on  a retiré  l’iode;  on  précipite  par  l'azotate  d’argent;  le  précipité  est  recueilli, 
séché,  fondu,  pesé;  puis  on  l’introduit  dans  une  boule  ; on  fait  passer  à chaud  un  cou- 
rant de  chlore  qui  transforme  le  bromure  en  chlorure;  on  pèse  de  nouveau  ; la  perte 
île  poids  x 4 2203  donne  le  poids  de  bromure  d’argent  décomposé  par  le  chlore. 

Dans  le  liquide  dans  lequel  on  aura  dosé  le  brome,  on  pourra  rechercher  cæsium, 
rubidium,  thallium,  acide  borique,  fluor,  etc. 

(2)  Chaux , magnésie , fer,  silice,  alcalis.  — A deux  ou  trois  litres  d’eau,  on  ajoute 
un  excès  d'acide  chlorhydrique  et  on  laisse  l’acide  carbonique  se  dégager  ; on  éva- 
pore à siccité  dans  une  capsule  de  platine  ; on  sépare  ainsi  la  silice  ; il  faudra 
vérifier  si  elle  est  pure. 

On  fait  bouillir  la  solution  chlorhydrique  avec  un  peu  d’acide  azotique  et  on  ajoute 
de  l'ammoniaque;  on  précipite  ainsi  le  peroxyde  de  fer,  l’alumine  et  l’acide  phospho- 
rique  s'il  y en  a,  et  quelquefois  des  traces  de  silice  ; ce  précipité  peut  après  avoir  été 
pesé,  être  repris  par  IIC1.  évaporé  à siccité,  puis  repris  par  IIC1,  On  sépare  ainsi  la 
silice  et  dans  la  liqueur  on  peut  doser  le  fer  par  le  permanganate  de  potasse,  ce  qui 
permet  de  contrôler  le  poids  d’oxvde  de  fer  trouvé  par  la  pesée  ; en  général,  dans 
cette  quantité  d'eau,  les  poids  d'alumine  et  d'acide  phosphorique  sont  insignifiants. 

Dans  le  liquide  d’où  on  a séparé  par  filtration  l'oxyde  de  fer,  on  dose  la  chaux  et 
la  magnésie  avec  l’oxalate  d’ammoniaque  pur  (exempt  de  potasse  ou  de  soude)  : 
enfin  on  éliminera  l'acide  phosphorique  ; on  transformera  les  alcalis  en  chlorures  : 
on  les  dosera  à cet  état,  et  enfin  on  y dosera  le  potassium. 

(3)  Matière  organique  des  eaux  sulfureuses.  Procédé  Bellamy.  Ce  procédé  consiste  à 
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Le  dosage  des  acides  crénique  et  apocrénique  est  basé  sur  ce  que  l'apo- 
crénate  de  cuivre  est  insoluble  en  liqueur  acide  par  l'acide  acétique,  tandis 
que  le  crénate  de  cuivre  est  insoluble  en  liqueur  alcaline  (1). 

Calcul  de  l'analyse.  — « Les  résultats  obtenus  sont  les  données  immé- 
diates des  expériences  directes.  Ils  ne  dépendent  nullement  des  considéra- 
tions théoriques  sur  la  manière  dont  les  différents  corps  trouvés  sont  com- 
binés entre  eux.  Comme  cette  dernière  question  reste  indécise  dans  l’état 
actuel  de  la  science,  il  faut  donc  avant  tout,  lorsqu’on  rapporte  une  analyse 
d'eau  minérale,  donner  les  résultats  directs  et  les  méthodes  suivies  pour 
les  obtenir.  De  cette  façon,  l’analyse  aura  sa  valeur  dans  tous  les  temps  et 
elle  donnera  au  moins  un  point  de  départ  pour  savoir  si  la  composition  reste 
ou  non  constante. 

« Quant  aux  principes  d’après  lesquels  on  combine  les  acides  avec  les  bases 
pour  en  former  des  sels,  on  suppose  que  les  acides  et  les  bases  s'unissent 

! d’après  leur  affinité  relative,  c’est-à-dire  les  bases  les  plus  fortes  avec  les 
acides  les  plus  puissants,  etc.,  en  tenant  compte  toutefois  de  la  plus  ou  moins 
grande  solubilité  des  sels  qui  a,  comme  on  sait,  une  influence  sur  le  jeu  de 
l’affinité.  Ainsi,  si  dans  une  eau  bouillie,  on  a trouvé  de  la  chaux,  de  la 

I potasse  et  de  l’acide  sulfurique,  on  supposera  d’abord  que  l’acide  sulfu- 
rique est  combiné  à la  chaux,  etc.  Il  ne  faut  pas  se  dissimuler  toutefois 
qu’il  y a ici  un  peu  d’arbitraire  et  que,  suivant  la  manière  dont  on  fera  le 
calcul,  on  pourra  avec  les  mêmes  données  directes  de  1 analyse,  arriver  a 
des  résultats  calculés  différents. 

« Il  serait  bon  qu’on  pût  être  d’accord  sur  la  manière  de  représenter  la 
composition  définitive,  car,  sans  cela,  il  est  on  ne  peut  plus  difficile  de 
comparer  deux  eaux  minérales  ; mais  il  ne  faut  pas  espérer  qu’on  arrivera 
facilement  et  bientôt  à cette  entente  ; aussi,  jusque-là,  n’aurons-nous  de 
termes  de  comparaison  qu’entre  les  éléments  immédiats  fournis  par  l’ana- 
lyse directe. 

« Je  crois  toutefois  qu’on  pourrait  convenir  de  ne  jamais  représenter  les 
sels  qu’à  l’état  anhydre.  » (Frésénius.) 

k 

précipiter,  dans  un  tube  gradué,  la  matière  organique  par  une  solution  spéciale  de 
sous-sulfate  d’alumine.  On  mesure  la  hauteur  du  dépôt,  après  vingt-quatre  heures 
de  repos. 

(1)  Acides  crénique  et  apocrénique.  — Pour  rechercher  ces  acides,  on  évapore  l'eau 
à 1/4  de  son  volume  avec  une  petite  quantité  d'acide  acétique  que  l’on  remplace  à 
mesure  de  son  évaporation  : on  lillre  et  on  ajoute  une  solution  saturée  d’acétate 
neutre  de  cuivre.  Si  l’eau  contient  de  l’acide  apocrénique,  on  obtient  un  précipité 
brun  d’apocrénate  de  cuivre  ; on  filtre  ; à la  liqueur  on  ajoute  du  carbonate  d’ammo- 
niaque jusqu’à  ce  qu'elle  ait  pris  une  teinte  vert  bleuâtre  ; on  fait  bouillir;  si  la 
liqueur  reste  transparente,  on  conclut  à l’absence  de  l’acide  crénique  ; dans  le  cas 
contraire,  il  se  forme  un  précipité  vert  bleuâtre  de  crénate  de  cuivre. 

Le  dosage  des  acides  crénique  et  apocrénique  est  difficile  à exécuter  parce  que 
les  crénates  et  apocrénates  de  cuivre  sont  un  peu  solubles  dans  l’eau. 

Très  souvent  ces  acides  font  partie  des  dépôts  rouges  ocracés  abandonnés  par  les 
eaux  minérales  ; pour  les  rechercher  dans  ces  dépôts,  on  les  délaye  dans  l’eau  chaude 
contenant  1/10  de  son  poids  de  carbonate  de  soude  ; le  liquide  filtré  est  traité  comme 
nous  l’avons  indiqué  plus  haut. 
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Communications.  — Il  est  souvent  très  important,  pour  diverses  causes,  de 
savoir  si  deux  sources  voisines  communiquent  entre  elles  ; on  arrive  ordinai- 
rement à résoudre  la  question  en  faisant  un  jaugeage  des  deux  sources  et  en 
tenant  épuisé  pendant  un  certain  temps  le  bassin  de  l’une  d’elles;  le  débit 
de  l’autre  ne  doit  pas  varier.  On  doit  recommencer  l’opération  en  sens 
inverse. 

On  a également  proposé  de  jeter  dans  l’une  des  sources  du  chlorure  de 
lithium  et  de  rechercher  ce  métal  dans  la  seconde  au  moven  de  ses  carac- 

V 

tères  spectroscopiques. 

Emploi  des  eaux  minérales.  — Les  eaux  minérales  sont  employées  sous 
bien  des  formes  différentes  que  nous  allons  rapidement  passer  en  revue. 

1°  Boisson.  — Nous  11'avons  rien  à dire  sur  les  eaux  minérales  prises  en 
boisson  à la  source  même  ; elles  sont  soit  puisées  directement  au  griffon,  soit 
conduites  à la  buvette  dans  de  bonnes  conditions  ; nous  avons  à insister 
davantage  sur  les  eaux  minérales  transportées. 

Les  eaux  minérales  doivent  être  embouteillées  dans  des  bouteilles  bien 
propres  lavées  avec  l’eau  elle-même  ; 011  remplit  les  bouteilles  soit  en  les 
plongeant  dans  le  réservoir,  soit  en  faisant  arriver  l’eau  jusqu’au  fond  de  la 
bouteille  au  moyen  d’un  tube  plongeur,  de  manière  à éviter  le  plus’possible 
le  contact  de  l’air  ; 011  bouche  avec  des  bouchons  lins,  neufs,  que  l’on  a laissés 
tremper  dans  l’eau  minérale  ; les  bouteilles  doivent  être  aussi  pleines  que 
possible  : on  capsule.  On  a même  proposé  d’introduire  l’eau  minérale  dans 
des  bouteilles  préalablement  pleines  d’acide  carbonique.  Enfin  il  faut  avec  soin 
éviter  l’introduction  des  micro-organismes  voisins  des  sources  et  souvent  spé- 
ciaux pour  chacune  d’elles. 

Les  variations  atmosphériques  au  moment  de  l’embouteillage  (tempéra- 
ture, pression  barométrique,  direction  des  vents)  ont  une  assez  grande 
influence  sur  la  conservation  des  eaux  minérales;  les  bonnes  conditions  sont 
variables  suivant  les  eaux. 

Les  bouteilles  d’eaux  minérales  doivent  être  conservées  couchées  ; on  évite 
ainsi  que  le  bouchon  se  dessèche  et  permette  aux  gaz  de  se  dégager. 

Malgré  toutes  ces  précautions,  les  eaux  transportées  subissent  rapidement 
des  modifications  et  leur  vie,  si  tant  est  qu’elles  aient  jamais  vécu,  a assu- 
rément disparu. 

Il  est  en  effet  de  haut  goût  d’affirmer  que  les  eaux  minérales  ont  une  exis- 
tence propre,  et  qu’il  est  impossible  de  reproduire  dans  son  laboratoire  les 
solutions  que  la  nature  a élaborées  dans  le  sien.  Que  si  l'on  prend  l'eau  à 
son  griffon,  cette  opinion  est  peut-être  soutenable.  L’eau  est  alors  dans  un 
état  d’équilibre  spécial  ; elle  sort  du  sein  de  la  terre  où  elle  s’est  formée  sous 
des  influences  diverses  et  a acquis  une  stabilité  dépendant  de  sa  tempéra- 
ture, de  sa  pression,  de  ses  gaz,  etc.  ; arrivés  à l’air,  tous  ces  éléments  se 
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modifient,  et  en  cet  instant,  elle  est  peut-être  dans  les  meilleures  conditions 
d’absorption  ; chacun  des  corps  qui  la  composent  étant  pour  ainsi  dire  dans 
un  état  naissant  continuel  ; mais  cet  état  persiste-t-il  quelque  peu  ? 

En  outre,  l’eau  contient  alors  des  micro-organismes  ; on  a voulu,  à tort  ou 
à raison,  en  faire  le  principe  actif  des  eaux  : ces  microbes  persistent-ils  dans 
les  eaux  transportées?  Nous  croyons  que  la  question  ainsi  posée  ne  saurait 
avoir  d’autre  réponse  que  celle-ci.  Si  les  eaux  minérales  ont  une  vie  propre 
à la  source,  assurément  les  eaux  transportées  sont  des  eaux  mortes  . faut-il 
ajouter  quelles  charrient  de  nombreux  cadavres  de  microbes  et  qu’elles  sont 
chargées  des  diastases  qu  ils  ont  sécrétées. 

Cette  question  des  microbes  des  eaux  minérales  étant  à 1 ordre  du  jour, 
voyons  en  quelques  mots  où  elle  en  est. 

En  1887,  Certes,  de  Paris,  constata  la  présence  des  microbes  au  griffon 
même  des  sources  à Néris , à Luchon,  à Lamalou.  Il  dit  : « J’ai  retrouvé 
cette  substance  mucilagineuse  qui  sert  de  support  aux  sulfuraires  et  aux  con- 
ferves  et  qui  n’est  que  la  zooglée  des  bâtonnets  mobiles  du  griffon  et  des 
conduites,  microbes  provenant  des  germes  atmosphériques  et  dont  le  déve- 
loppement devient  plus  abondant  quand  les  conditions  biologiques,  contact 
de  l’air,  abaissement  de  température,  deviennent  plus  favorables.  Qui  dit 
microbe,  dit  fermentation.  L'eau  dont  les  malades  lont  usage  est  donc  fort 
différente  de  celle  qui  émerge  du  sol.  Est-ce  un  bien?  Est-ce  un  mal?  Il  fau- 
dra de  longues  études  pour  résoudre  ce  problème.  Mais  on  pourrait  trouver 
là  peut-être  la  clef  de  ces  cures  merveilleuses  d’une  part,  et  d’autre  part,  1 ex- 
plication de  ces  accidents  singuliers,  de  ces  réactions  inquiétantes  qu  on 
observe  parfois  au  début  d un  séjour  dans  une  station  theimale.  » 

En  1888,  Frémont  rappelle  la  découverte  d un  microbe  faite  par  Chante- 
messe  dans  le  puits  Chomel  et  en  signale  un  certain  nombre  d’autres  dans 
les  diverses  sources  de  Vichy.  « Les  microcoques  de  la  Grande-Grille , son 
bacille,  le  bacille  de  I’Hopital,  un  peu  le  petit  bacille  du  puits  Chomel, 
liquéfient  l’albumine  coagulée  de  l’œuf  et  la  transforment  en  peptone.  Cela 
explique  peut-être  les  propriétés  thérapeutiques  différentes  des  sources  de 
Vichy,  dont  la  composition  chimique  est  presque  la  même.  » 

Percepied  a constaté  dans  les  eaux  du  Mont-Dore  l’existence  des  mi- 
crobes dont  quelques-uns  se  retrouvent  dans  beaucoup  d’eaux  non  minérali- 
sées. 

Enfin,  MM.  Roman  et  Collin  ont  publié  à ce  point  de  vue  un  grand  travail 
sur  les  diverses  sources  de  Vichy. 

2°  Pulvérisation.  — Les  eaux  sont  pulvérisées  au  moyen  de  différents 
appareils  ; le  médecin  doit  en  faire  un  choix  judicieux;  ils  sont  loin  de  pro- 
duire les  mêmes  effets  ; les  uns  réduisent  l’eau  en  particules  aussi  ténues  que 
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possible,  sans  grande  vitesse  et  se  maintenant  assez  longtemps  en  suspension 
dans  l’air,  ce  qui  leur  permet  de  pénétrer  facilement  dans  les  bronches;  les 
autres  laissent  aux  particules  d’eau  une  dimension  relativement  considérable 
et  une  vitesse  assez  grande  pour  qu’il  en  résulte  une  sensation  de  douleur 
sur  la  partie  frappée. 

Disons  un  mot  sur  les  pulvérisateurs  que  l’on  trouve  habituellement  dans 
le  commerce. 

D’après  MM.  Miquel  et  Rueff,  les  pulvérisateurs  qui  fonctionnent  au  moyen 
de  l’air  comprimé,  pulvérisent  mal  les  liquides  et  fournissent  un  spray  peu 
homogène  et  trop  grossier  pour  pénétrer  dans  les  poumons  ; de  plus,  ces 
instruments  sont  actionnés  par  la  main  et  leur  emploi  est  faLigant  ; enfin,  le 
spray  obtenu  au  moyen  de  ces  pulvérisateurs  est  très  froid  à cause  de  l’éva- 
poration qui  se  produit  à la  surface  des  gouttelettes.  Quant  aux  pulvérisa- 
teurs à vapeur,  ils  ont  constaté  que  le  générateur  de  vapeur,  qui  constitue 
l une  des  deux  parties  les  plus  importantes  de  ces  instruments,  ne  permet  pas 
d’obtenir  un  jet  de  vapeur  suffisamment  puissant  ; dans  ces  générateurs  la 
pression  intérieure  ne  dépasse  pas  1/4  d’atmosphère  ou  1/2  atmosphère  ; la 
vapeur  sort  de  l’orifice  en  bavant  et  ne  suffit  pas  pour  faire  monter  avec 
assez  de  force  et  en  assez  grande  quantité  le  liquide  à pulvériser  ; il  faut 
une  pression  d'une  atmosphère  et  demie  à deux  atmosphères  pour  marcher 
convenablement  ; dans  ces  conditions,  ils  ont  constaté  qu’à  une  distance  de 
40  centimètres  de  l’orifice  de  sortie  du  spray,  la  température  est  de  20°  envi- 
ron, et  c’est  à cette  distance  qu’ils  font  placer  les  malades  auxquels  ils  font 
• les  pulvérisations  de  bi-iodure  de  mercure  contre  la  tuberculose  (c’est  pour 
essayer  ce  traitement  que  les  auteurs  ont  fait  ces  expériences).  Cette  distance 
de  40  centimètres  doit  être  rigoureusement  observée,  attendu  que  le  patient 
qui  se  placerait  à une  distance  moindre  absorberait  une  quantité  de  spray 
qui  s’accumulerait  dans  la  bouche  et  l’obligerait  à déglutir  à chaque  instant, 
tandis  que  le  poumon  ne  recevrait  presque  rien  du  remède  qui  lui  est  des- 
tiné. 

Nicaise,  en  opérant  avec  les  pulvérisateurs  ordinaires,  avait  obtenu  les 
résultats  suivants  : 

1°  La  température  du  spray  va  toujours  en  s'abaissant  à mesure  qu’on 
s’éloigne  du  bec  du  pulvérisateur; 

k 

2°  L’abaissement  de  la  température  du  spray  varie  avec  la  température 
ambiante,  mais  entre  deux  points  dont  la  distance  au  bec  ne  varie  pas,  l’abais- 
sement est  toujours  à peu  près  le  même,  malgré  les  différences  de  la  tempé- 
rature ambiante  ; 

3°  A partir  de  50  centimètres  du  bec,  la  température  du  nuage  du  pulvéri- 
sateur de  Siècle  tend  à se  mettre  au  même  degré  que  la  température  de  la 
chambre  ; 
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4°  A vme  distance  fixe  du  bec,  la  température  du  spray  varie  peu  (de  1°  1/2), 
pendant  la  durée  du  fonctionnement  de  l’appareil  ; 

5°  La  température  du  nuage  de  vapeur  seule,  sans  mélange  de  liquide  pul- 
vérisé, est  au-dessous  de  celle  du  nuage  de  pulvérisation  pour  une  même 
distance  du  bec  ; 

0°  La  température  du  liquide  à pulvériser  n’a  pas  d’influence  sensible  sur 
la  température  du  nuage  de  pulvérisation. 

Cette  faible  température  du  spray  est  souvent  avantageuse  ; dans  le  traite- 
ment de  l’anthrax  parles  pulvérisations  phéniquées,  elle  contribue  à soulager 
le  malade;  on  a proposé  de  remplacer  ainsi  le  bain  froid;  elle  peut  aussi 
avoir  quelques  inconvénients  ; dans  les  opérations  chirurgicales  on  doit  diriger 
le  spray  autour  du  malade  et  non  sur  la  plaie  elle-même,  car  l’abaissement 
de  la  température  qui  en  résulterait,  surtout  s’il  s’agissait  d’une  plaie  de 
poitrine,  pourrait  être  suivie  d’accidents,  d’une  pleurésie  par  exemple. 

3°  Humage.  — On  emploie  à Cauterets  un  appareil  formé  par  une  demi- 
sphère  percée  de  nombreuses  ouvertures  à la  périphérie;  elle  est  recouverte 
par  une  seconde  demi-sphère  munie  d’une  tubulure  inhalatrice;  à la  partie 
interne  un  jet  d’eau  minérale  arrive  avec  grande  pression  et  se  pulvérise;  la 
partie  inférieure  de  l’appareil  communique  avec  l’atmosphère  par  une  tubu- 
lure. Le  malade  aspire  par  la  tubulure  inhalatrice  ; il  jouit  ainsi  des  avan- 
tages d’une  bonne  pulvérisation  et  de  ceux  de  la  salle  d’aspiration  sans 
avoir  la  chaleur  de  cette  dernière,  qui  souvent  produit  des  congestions. 

A Luchon,  on  utilise  les  vapeurs  spontanées  et  grâce  à un  appareil  des 
plus  ingénieux  dû  au  docteur  Frébault,  professeur  de  chimie  à la  faculté  de 
médecine  de  Toulouse,  on  peut  à volonté  faire  varier  la  température  des 
vapeurs,  ainsi  que  la  proportion  d’acide  sulfhydrique.  On  sait  ainsi  quelle 
quantité  d’hydrogène  sulfuré  a passé  dans  les  poumons  d'un  malade  pendant 
une  séance  de  humage. 

4°  Vapeurs.  — On  en  distingue  plusieurs  sortes. 

(a)  Les  vapeurs  spontanées  sont  celles  produites  par  les  eaux  abandonnées 
il  leur  propre  température  ; on  les  connaît  encore  sous  le  nom  de  buée. 

(b)  Les  vapeurs  forcées  sont  celles  produites  par  l’évaporation  de  l’eau  sous 
une  pression  quelconque. 

(c)  Les  vapeurs  par  barbotage  sont  obtenues  en  injectant  de  la  vapeur  dans 
un  bassin  d’eau  minérale. 

(d)  Les  vapeurs  spontanées  exaltées  se  produisent  en  recevant  l’eau  miné- 
rale d’une  chute  naturelle  ou  artificielle  dans  une  trompe. 

(e)  Les  vapeurs  d’ évaporation  active  se  produisent  à la  surface  d’un  bassin 
d’eau  maintenu  artificiellement  à une  température  convenable  pour  que  l'éva- 
poration soit  active. 
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\f)  En  faisant  tomber  sur  une  surface  fortement  chauffée  une  petite  quan- 
tité d’eau  minérale,  on  obtient  les  vapeurs  précipitées. 

Dans  les  salles  d’aspiration,  on  utilise  surtout  les  vapeurs  forcées  ; nous 
croyons  avoir  démontré  que  ces  vapeurs  renferment  toujours  une  petite 
quantité  de  sels  minéraux  qui  ont  été  entraînés  mécaniquement  et  que  la 
proportion  en  est  d’autant  plus  faible  que  la  salle  d’aspiration  est  plus 
éloignée  du  générateur  et  que  la  vapeur  a rencontré  plus  d’obstacles  sur  son 
passage.  De  notre  travail  nous  avions  tiré  les  conclusions  suivantes  : 

1°  Dans  les  salles  d’aspiration,  la  majeure  partie  de  l’eau  se  trouve  à un 
état  autre  que  l'état  de  vapeur  ( état  vésiculaire)  ; 

2°  Aux  circonstances  indiquées  par  M.  François  comme  favorisant  l’entraî- 
nement de  particules  d’eau,  il  faut  ajouter  la  présence  de  l’acide  carbonique 
et  très  probablement  des  autres  gaz  ; 

3"  Au  point  de  vue  médical  les  salles  d’aspiration  peuvent  être  considérées 
sous  trois  aspects  : 

(«)  Ce  sont  des  étuves  humides  ; 

(b)  L'action  médicale  provient  de  la  nature  des  gaz  (présence  des  acitles 
carbonique  ou  sulfhydrique,  proportion  moins  considérable  d’oxvgène,  héma- 
tose moins  rapide,  atmosphère  plus  chaude,  etc.)  ; 

(c)  La  présence  des  sels  fixes  a une  influence  thérapeutique  ; dans  ce  cas,, 
il  faut  admettre  l’action  des  doses  infinitésimales. 

(d)  Quelques  auteurs  y joignent  aujourd’hui  l’état  électrique  produit  par 
l’échappement  de  la  vapeur. 

où  Douches.  — Les  eaux  minérales  sont  employées  comme  les  eaux  douces 
pour  les  différentes  sortes  de  douches  : en  jet,  en  pluie,  ascendantes,  sur  les 
pieds,  etc.;  en  outre,  on  les  utilise  quelquefois  en  irrigations  sur  diverses 
muqueuses  (injection  nasale). 

6 "Bains.  — Nous  avons  déjà  dit  un  mot  des  bains  à propos  de  l’absorption  ; 
nous  n’y  reviendrons  pas  ; nous  ajouterons  seulement  que  quelques  auteurs 
ont  rattaché  l'action  des  bains  d’eaux  minérales  à l’état  électrique  (Scoutelten, 
Lambron,  Schnepp). 
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Classification.  — En  général,  on  divise  ces  eaux  en  séléniteuses  (conte- 
nant du  sulfate  de  chaux)  et  calcaires  (contenant  du  carbonate  de  chaux). 
Gérardin  les  divise  en  deux  catégories,  les  eaux  bleues  et  les  eaux  vertes. 
L’eau  bleue  est  transparente  et  inodore  ; si  on  la  trouble  par  des  matières 
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en  suspension,  elle  reste  trouble  indéfiniment,  parce  que  ces  matières  sont 
animées  du  mouvement  brownien.  Ces  eaux  sont  recherchées  pour  la  boisson  ; 

assez  souvent  l’industrie  ne  peut  les  employer. 

L'eau  verte  est  peu  transparente;  elle  réfléchit  la  lumière  ; elle  se  conseive 
mal  * elle  convient  en  général  pour  l’industrie  ; sa  coloration  est  due  à des 
algues  microscopiques  du  genre  Chrococcus;  elle  laisse  rapidement  déposer 
les  matières  en  suspension. 

L’eau  bleue  se  transforme  en  eau  verte  par  stagnation  dans  un  étang  ; on 
peut  arrêter  le  mouvement  brownien  par  addition  d’eaux  d’égout,  de  lait  de 
ebaux,  d’amidon,  d alun,  etc. 

Les  eaux  dont  le  titre  hydrotimétrique  ne  dépassé  pas  30  sont  d un 
excellent  usage  pour  le  blanchissage  et  les  boissons;  elles  cuisent  bien  es 
léonines  • de  30  à 60°  hydrotimétriques,  les  eaux  sont  impropres  au  lavage 
du  linge  ; elles  cuisent  mal  les  légumes  et  ne  peuvent  être  employées  pour 
beaucoup  d’usages  industriels  ; de  60  à ISO»  hydrotimétriques,  ces  eaux  sont 
impropres  à tous  les  usages  industriels  et  alimentaires. 

Purification.  — En  général,  les  eaux  calcaires  retiennent  le  carbonate  de 
< diaux  en  dissolution  à la  faveur  de  l’acide  carbonique  ; en  les  portant  al  ébul- 
lition, l’acide  carbonique  est  chassé  et  le  carbonate  de  chaux  se  précipité  ; on 
peut  encore  neutraliser  l’acide  carbonique  au  moyen  d’un  lait  de  chaux.  . 

Pour  purifier  les  eaux  séléniteuses,  on  les  additionne  de  carbonate  de  soude, 
par  double  décomposition,  il  se  forme  du  carbonate  de  chaux  qui  se  précipité 
et  du  sulfate  sodique  qui  reste  en  dissolution.  A propos  des  eaux  potables, 
nous  avons  vu  un  procédé  de  purification  plus  complète. 

Le  procédé  Gaillet  et  Huet  consiste  à purifier  l’eau  au  moyen  d une  disso- 
lution de  carbonate  de  soude  additionnée  de  chaux.  Le  bicarbonate  et  le 
sulfate  calciques  sont  précipités  à l’état  de  carbonate  calcique  et  il  se  forme 
des  quantités  équivalentes  de  chlorure  et  de  sulfate  sodiques.  La  magnésie 

s’élimine  par  le  même  mécanisme.  . 

V et  P Buisine  purifient  les  eaux  industrielles  et  même  les  eaux  d égout 
en  les  additionnant  de  sulfate  ferrique  obtenu  économiquement  au  moyen 
des  pvrites  grillées.  L’eau  épurée  est  parfaitement  claire,  décolorée,  dépour- 
vue d’odeur,  neutre  ou  très  légèrement  acide;  le  précipité  produit  se  déposé 

très  rapidement.  „ . 

(Cette  question  de  la  purification  des  eaux  d’égout  est  extrêmement  impor- 
tante au  point  de  vue  de  l’hygiène,  mais  nous  ne  saurions  nous  y arrêter  ici.) 

Les  eaux  destinées  à l’alimentation  des  chaudières  à vapeur  produisent, 
■si  elles  sont  calcaires  ou  séléniteuses,  des  incrustations  qui  ont  deux  graves 
inconvénients  : 1°  elles  ne  permettent  pas  une  aussi  bonne  utilisation  c e la 
chaleur  ; 2"  elles  risquent  de  produire  des  explosions,  en  permettant  a 1 eau 

de  passer  à l’état  sphéroïdal  : 

On  peut  éviter  ces  incrustations  par  plusieurs  procédés  : 

1°  Au  moyen  de  désincrustants  qui  agissent  de  bien  des  manières  diffe- 

rentes  • 

(a)  En  empêchant  l’oxydation  des  tôles  de  la  chaudière,  l’adhérence  des 
dépôts  ne  se  produisant  que  sur  les  points  oxydés  (rognures  de  zinc)  , 

(b)  En  empêchant  l’adhérence  entre  elles  des  particules  constituant  le 
dépôt  (pommes  de  terre,  argile,  bois  de  teinture,  etc.); 
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(n  En  remuant  le  dépôt  et  l’empêchant  ainsi  de  former  une  masse  com- 
pacte (rognures  de  tôle,  billes,  talc,  etc.). 

2"  Par  des  réactifs  chimiques.  Le  carbonate  de  soude  proposé  par  Kulmann 
réussit  bien  avec  les  eaux  calcaires  ; 

3°  Par  des  procédés  physiques. 

En  chauffant  l’eau  à une  température  élevée,  elle  abandonne  ses  sels;  on 
peut  effectuer  cette  opération  dans  une  partie  distincte  de  la  chaudière  ; le 
dépôt  se  forme  et  il  est  facile  de  l’expulser. 

La  circulation  de  l'eau  et  de  la  vapeur  dans  les  chaudières  ramène  toujours 
les  dépôts  à la  partie  supérieure;  il  est  facile  d’imaginer  des  systèmes 
recueillant  ces  dépôts  et  permettant  de  les  évacuer  (Dulac). 


Analyse.  — Au  point  de  vue  industriel,  l’analyse  complète  de  l’eau  est  peu 
intéressante  ; on  se  contente  de  connaître  sa  dureté,  sa  richesse  en  sels 
calcaires  et  magnésiens,  sulfatés  ou  carbonatés,  et  en  acide  carbonique; 
1 analyse  hydrotimétrique  donne  d’une  manière  suffisante  ces  diverses  indi- 
cations. 


Hydrotimétrie.  — Historique.  Ce  procédé  découvert  par  le  docteur  Clarck 
a été  mis  en  application  par  MM.  Boutron  et  Boudet. 

Principe.  — Cette  méthode  est  fondée  sur  les  principes  suivants  : 

1"  Le  savon  rend  l’eau  pure  mousseuse  et  ne  produit  de  mousse  dans  les 
eaux  chargées  de  sels  terreux  et  surtout  calcaires  ou  magnésiens,  qu'au 
moment  où  ces  sels  ont  été  décomposés  par  une  proportion  équivalente  de 
savon  et  où  il  reste  un  petit  excès  de  celui-ci  dans  la  liqueur  (1). 


(1)  Réactifs.  Solution  savonneuse  titrée  (Voy.  p.  203). 

Solution  d'oxalate  d'ammoniaque  à 1/60. 

Appareils.  — 1°  Burette  spéciale  graduée  dite  hydrotimétrique. 

2°  Flacon  bouché  à l'émeri  d’environ  80  C.C.  de  capacité,  marqué  d’un  trait  aux 
capacités  de  10,  20,  30  et  40  C.C.  (fîg.  292). 

3°  Pipettes  : 1 de  10  C.C. 

Mode  opératoire.  lre  opération.  — On  verse  dans  le  Bacon  jaugé  40  C.C.  de  l’eau 
à essayer;  on  y ajoute  goutte  à goutte  la  liqueur  hydrotimétrique  au  moyen  de  la 
burette  graduée,  en  ayant  soin  d’agiter  le  Bacon  jusqu’à  ce  que  l’on  ait  obtenu  la 
mousse  persistante  d’un  demi-centimètre  de  hauteur,  restant  dix  minutes  sans  s’af- 
faisser notablement.  L’eau  qui  produit  des  grumeaux  et  non  un  trouble  opalin  est 
trop  concentrée,  c’est-à-dire  trop  chargée  de  sels  terreux  pour  permettre  un  bon 
essai.  On  doit  alors  l’étendre  de  2,  3,4  fois  son  volume  d’eau  distillée;  puis  on  opère 
sur  cette  solution  étendue  comme  sur  l’eau  elle-même.  On  observera  senlement  que 
le  degré  obtenu  devra  alors  être  multiplié  par  2,  3 ou  4,  suivant  la  proportion  d’eau 
distillée  ajoutée  : la  dépense  représente  le  degré  hydrotimétrique  de  l’eau  analysée(a). 

2e  opération.  — On  prend  100  C.C.  de  l’eau  à examiner  ; on  y ajoute  10  C.C.  de  la 
solution  d’oxalate  d’ammoniaque  ; après  agitation  suflisante,  on  laisse  reposer  la 
liqueur  pendant  une  demi-heure  ; on  la  filtre  et  on  fait  un  second  dosage.  Le  titre 
hydrotimétrique  trouvé  est  augmenté  de  1/10,  à cause  de  la  dilution  de  l’eau  par  la 
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2°  A une  température  inférieure  à 30°,  cette  action  n’est  pas  troublée  par 
les  sels  alcalins,  quand  ils  ne  sont  pas  en  trop  grand  excès. 


Qo 


L’ébullition  prolongée  décompose  toujours  les  sels  de  chaux  et  de 
magnésie  des  eaux  de  source  et  de  rivière,  de  façon  que  la  moitié  de  1 acide 
carbonique  se  dégage  et  que  l’autre  moitié  se  précipite  à l’état  de  carbonate 
de  chaux  : le  reste  de  la  chaux  et  toute  la  magnésie  se  trouvent  dans  la  liqueur 
combinées  aux  autres  acides. 

4°  L’acide  carbonique  libre,  s’il  en  est  de  dissous,  sature  une  partie  de  la 
liqueur  d’épreuve. 


solution  d’oxalate  d’ammoniaque.  Ce  titre  (b)  correspond  à l’action  des  sels  de 
magnésie  et  de  l’acide  carbonique. 

Le  titre  (a  — b)  correspond  donc  à l’action  des  sels  de  chaux. 

3°  opération.  — On  prend  un  volume  connu  d’eau  ; on  le  soumet  à une  légère 
ébullition  pendant  23  ou  30  minutes  ; on  laisse  refroidir  ; on  complète  le  volume 
primitif  avec  de  l’eau  distillée  bouillie.  Le  carbonate  de  chaux  s'est  précipité  et  a 
entraîné  un  peu  de  carbonate  de  magnésie;  on  agite  pour  redissoudre  ce  dernier  et 
enfin  on  fait  un  troisième  dosage.  Le  nombre  trouvé  est  diminué  de  3 parce  que  le 
carbonate  de  chaux  resté  en  dissolution  correspond  à 3°  hydrotimétriques. 

Ce  titre  corrigé  (c)  correspond  aux  sels  de  magnésie  et  de  chaux  autres  que  le 
carbonate  de  chaux. 

4e  opération.  — Avec  l’eau  bouillie  de  la  troisième  opération,  on  recommence  la 
deuxième  opération.  Le  résultat  (d)  correspond  aux  sels  de  magnésie. 

En  résumé  : 


Le  titre  hydrotimétrique  de  1 eau  = a 


Les  sels  de  chaux  en  totalité 
Le  carbonate  de  chaux 
Les  sels  de  magnésie 
L’acide  carbonique 


- ( a — b) 

= a — c — e 
= d 

— e = a — {a— b)  — d 


Chaque  degré  hydrotimétrique  correspond  aux  quantités  suivantes  : 


Acide  carbonique 
Carbonate  calcique 
Sulfate  de  chaux 
Chlorure  de  calcium 
Chaux 
Magnésie 

Sulfate  de  magnésie 
Chlorure  de  magnésium 


io  = 5 C.C. 

1»  — 0,0103 

1°  = 0,0140 

1°  = 0,0114 

1°  — 0,0037 

1°  — 0,0042  0,0036 

io  — 0,0125  0,0108 

1°  — 0,0090  0,0078 


M.  Courtonne  a trouvé  que,  pour  les  sels  de  magnésie,  les  chiffres  proposes  étaient 
inexacts  ; il  a proposé  de  les  remplacer  par  ceux  inscrits  dans  la  seconde  colonne. 

La  méthode  hydrotimétrique  est  rapide  et  bien  suffisante  pour  1 industrie  , mais 
elle  est  sujette  à un  assez  grand  nombre  d’erreurs  et  ne  saurait  être  envisagée 
comme  donnant  des  résultats  précis. 


BIOXYDE  D’HYDROGÈNE 


IFO2  = 34 


II4  = 2 = 2 vol  = 5,882 

O1 2  — 32  = 2 vol  = 94,118 
34  2 vol  100,000 


Synonyme.  — Eau  oxygénée. 

Historique.  — Elle  a été  découverte  en  1818  par  Thénard. 

Etat  naturel.  — On  a constaté  sa  présence  dans  plusieurs  liquides  de 
l’économie,  et  notamment  dans  l’urine  et  le  sang. 

Formation.  — 1°  Des  bâtons  de  phosphore  abandonnés  à l’air  humide 
donnent  de  l’eau  oxygénée. 

2°  Le  plomb  amalgamé  à sa  surface  s’oxyde  quand  on  l’agite  à l’air,  après 
l’avoir  humecté  avec  un  peu  d’eau  acidulée  par  l’acide  sulfurique  ; tous  les 
métaux,  à part  les  métaux  nobles,  donnent,  comme  le  plomb,  dans  ces  con- 
ditions, de  l’eau  oxygénée. 

3°  Les  oxydations  lentes,  la  respiration  des  végétaux  et  des  animaux,  l’oxy- 
dation de  l’acide  pyrogallique  au  contact  de  l’air  et  de  la  potasse  donnent 
naissance  à de  l’eau  oxygénée. 

4°  En  agitant  dans  un  llacon  plein  d’oxygène  un  mélange  de  75  parties 
d’alcool  très  concentré  avec  25  parties  d’essence  de  térébenthine,  on  en 
obtient  une  quantité  assez  notable. 

Préparation.  — La  préparation  de  l’eau  oxygénée  repose  sur  les  réactions 
suivantes.  L’acide  chlorhydrique  mis  au  contact  du  bioxyde  de  baryum 
donne  de  l’eau  oxygénée  et  du  chlorure  de  baryum  (1). 

2HC1  + BaO2  = II202  + Ba"Cl2 


(1)  Plusieurs  points  sont  assez  importants  dans  cette  préparation  : 

1°  Il  faut  disposer  d’un  bioxyde  de  baryum  pur  ne  contenant  pas  d’oxydes  étran- 
gers qui  favoriseraient  la  décomposition  de  l’eau  oxygénée  et  la  souilleraient.  Si  on 
n’en  a pas,  on  peut  en  préparer  avec  l’eau  oxygénée  du  commerce  (Mamn)  ; 

2°  11  est  bon  de  ne  pas  laisser  dépasser  aux  liqueurs  réagissantes  la  température 
de  10°  : on  y arrive  par  addition  de  fragments  de  glace  (Bourgougnon). 
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Pour  éliminer  la  totalité  du  chlorure  de  baryum,  ce  qui  esl  très  important 
au  point  de  vue  médical,  les  sels  barytiques  étant  toxiques,  on  emploie  des 
procédés  variés. 

Au  lieu  d’acide  chlorhydrique,  on  peut  employer  l’acide  fluorhydrique 
étendu  ; la  réaction  est  la  même,  mais  on  a le  grand  avantage  que  le  fluo- 
rure de  baryum  est  insoluble  ; il  faut  opérer  dans  des  vases  en  platine. 

Aujourd'hui,  dans  l’industrie,  on  emploie  l'acide  fluosilicique. 

Hanriot  obtient  des  liqueurs  concentrées  et  pures  par  plusieurs  congéla- 
tions successives  et  par  distillation  dans  le  vide  (1). 

Purification.  — Pour  les  usages  médicaux,  il  est  extrêmement  important 
que  Peau  oxygénée  soit  parfaitement  pure,  débarrassée  de  toutes  traces  de 
baryte,  exempte  de  corps  étrangers  ; nous  avons  indiqué  dans  la  préparation 
plusieurs  procédés  qui  permettent  de  1 obtenir  à cet  état. 

Conservation.  — Pour  donner  plus  de  stabilité  à l’eau  oxygénée,  on  a pro- 
posé d’ajouter  à la  solution  de  ce  corps  1 p.  100  environ  des  produits 
suivants  : alcool,  acide  acétique,  chloral,  chloroforme,  glycérine.  L’alcool 
est  le  produit  qui  donne  les  meilleure  résultats  (Kingzett). 

Propriétés  physiques.  — L'eau  oxygénée  est  un  liquide  incolore,  inodore  : 
cependant,  à l’état  de  vapeur,  son  odeur  rappelle  un  peu  celle  de  1 acide  azo- 
tique : sa  saveur  est  métallique;  placée  sur  la  langue,  elle  la  blanchit  avec 
picotements  et  épaissit  la  salive  ; versée  dans  l’eau,  elle  traverse  ce  liquide 
comme  un  sirop,  et  cependant  elle  y est  très  soluble  ; elle  n’a  pu  être  solidi- 
fiée à — 30°. 

Parfaitement  pure,  elle  possède  une  réaction  acide  (Hanriot)  ; sous  pres- 
sion réduite,  elle  distille  sans  décomposition  sensible  ; à la  pression  ordi- 
naire, sa  décomposition  est  toujours  incomplète. 

L'électricité  la  décompose  ; la  lumière  est  sans  action  sur  elle. 


Crismer  obtient  de  l’eau  oxygénée  pure  en  traitant  les  liquides  provenant  de  la 
réaction  du  bioxyde  de  baryum  sur  l’acide  chlorhydrique  par  l’éther  ; l’eau  oxygénée 
passe  en  dissolution  dans  l’éther  : cet  éther  décanté  est  agité  lui-même  avec  une 
petite  quantité  d’eau  distillée  qui  s’empare  de  l’eau  oxygénée.  La  solution  ainsi 
obtenue  est  très  pure,  mais  renferme  un  peu  d’éther  qui  favorise  du  reste  sa  conser- 
vation ; on  peut  du  reste  éliminer  l’éther  par  distillation  dans  le  vide  et  les  solutions 
elles-mêmes  peuvent  être  concentrées  par  le  procédé  d’HANRiOT. 

(1)  L’eau  oxygénée  ordinaire  est  concentrée  au  bain-marie  jusqu’à  ce  qu  elle 
marque  de  12  à 15  volumes.  On  la  soumet  alors  à des  congélations  successives  (4  à 5 
suffisent)  de  façon  à l’amener  jusqu’à  70  ou  80  volumes  et  on  termine  la  concen- 
tration par  distillation  dans  le  vide  ; il  passe  à la  distillation  une  eau  peu  chargée  : il 
reste  dans  le  récipient  une  eau  pouvant  titrer  207  volumes  si  1 on  a opéré  sous  une 
pression  de  3 centimètres  de  mercure.  La  distillation  s’effectue  avec  soubresauts. 
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Propriétés  chimiques.  — Son  action  sur  les  corps  peut  se  réduire  à trois  cas  : 

1°  Phénomènes  énergiques  d'oxydation.  Le  sulfure  de  plomb  est  transformé 
en  sulfate  ; l’acide  chromique  passe  à l’état  d’acide  perchromique  ; le  tourne- 
sol est  décoloré,  etc.  ; 

2°  Phénomènes  de  réduction.  — L’ozone,  l’oxyde  d’argent,  le  bioxyde  de 
plomb,  les  oxydes  de  mercure,  de  platine,  d’or,  décomposent  l’eau  oxygénée  ; 
les  oxydes  métalliques  passent  à l’état  de  métaux  : l’ozone  se  transforme 
en  oxygène  ordinaire;  cette  réaction  explique  comment  l’ozone  et  l’eau  oxy- 
génée ne  peuvent  coexister  en  grande  quantité,  quoiqu’ils  se  produisent 
dans  presque  tous  les  phénomènes  d’oxydation. 

3°  Décompositions.  — Plusieurs  métaux  décomposent  l’eau  oxygénée,  sans 
subir  eux-mêmes  aucune  altération  ; tels  sont  l’or,  l’argent,  le  bismuth,  etc. 

L’albumine,  la  caséine,  l’urée,  la  gélatine  sont  sans  action  sur  l’eau 
oxygénée,  tandis  que  la  fibrine  et  les  tissus  du  poumon,  des  reins  ou  de  la 
rate,  les  vaisseaux  veineux  la  décomposent  sans  subir  d’altérations;  aussi, 
quoiqu’il  se  produise  constamment  de  l’eau  oxygénée  dans  les  phénomènes 
de  la  respiration,  ce  composé  ne  peut  jamais  exister  qu’en  très  petite 
quantité  dans  l’organisme. 

Caractères.  l°Aune  solution  d’amidon,  on  ajoute  quelques  gouttes  d'une 
solution  d’iodure  de  potassium,  puis  une  petite  quantité  d’eau  oxygénée  et 
enfin  une  goutte  de  sulfate  ferreux  : il  se  produit  aussitôt  de  l’iodure  d’a- 
midon. Cette  réaction  permet  de  reconnaître  1/10  000  000  d’eau  oxygénée. 

2°  Une  solution  rose  de  permanganate  de  potasse  est  décolorée  par  l’eau 
oxygénée  avec  dégagement  d’oxygène  et  dépôt  d’oxyde  de  manganèse. 

3°  Une  dissolution  à 1/100  d’acide  chromique  passe  du  jaune  orange  au 
bleu  quand  on  ajoute  de  l’eau  oxygénée  ; il  se  forme  de  l’acide  perchro- 
mique ; l’éther  dissout  ce  corps  et  permet  de  le  concentrer  sous  un  faible 
volume. 

4°  La  teinture  de  gaïae  mélangée  avec  des  globules  du  sang  bleuit  par 
l’eau  oxygénée.  A l’article  Ozone , nous  avons  déjà  signalé  l'importance  de 
cette  réaction 

5°  Une  solution  aqueuse  de  molybdate  d’ammoniaque,  à 1/10,  récente, 
additionnée  de  son  volume  d’acide  sulfurique  concentré  donne  avec  quelques 
gouttes  d’eau  oxygénée  une  coloration  jaune  très  accentuée.  Lorsqu’on 
étend  d’eau,  la  coloration  s’atténue  plus  que  ne  l’exigerait  la  dilution  : avec 
l’acide  sulfurique,  la  coloration  est  proportionnelle  à la  dilution.  Cette 
réaction  permet  de  déceler  1/10°  de  milligramme  d’eau  oxygénée  ; la  réaction 
chromique  n’en  décèle  pas  plus  d’un  demi-milligramme  (Denigès). 

6°  On  met  dans  un  tube  quelques  gouttes  d’eau  oxygénée,  une  ou  deux 
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Dosage.  — 1°  Le  procédé  classique 
consiste  à chauffer  l’eau  oxygénée 
dans  un  ballon  et  à recueillir  le  gaz 
qui  se  dégage  ; ce  procédé  ne  vaut 
absolument  rien  ; nous  avons  vu 
que  l’eau  oxygénée  résistait  assez 
bien  à l’action  de  la  chaleur. 

2°  En  présence  du  bioxyde  de 
manganèse  ou  du  bioxyde  de  plomb, 
et  en  liqueur  acide,  l'eau  oxygénée 
se  décompose  comme  le  représente 
l’équation  suivante  (Blarez)  : 

MnO*  + II*0* 2  = MnO  + 1I20  + O2 


L’oxygène  dégagé  provient  donc  pour  moitié  de  l’oxygène  contenu  dans 
le  bioxyde  (1). 


gouttes  de  chlorhydrate  de  métaphénylène-diamine  et  un  centimètre  cube 
d ammoniaque,  puis  on  lait  bouillir  quelques  minutes.  Le  mélange,  d aboi  il 
incolore,  devient  peu  à peu  d’un  beau  bleu,  d’autant  plus  foncé  qu  il  y a 
plus  d’eau  oxygénée.  La  couleur 
bleue  passe  au  rouge  par  l’addition 
de  quelques  gouttes  de  lessive  con- 
centrée de  soude  ou  de  potasse. 

Cette  réaction  n’est  pas  masquée 
par  les  azolites  : elle  permet  de  dé- 
celer o millièmes  de  milligramme 
d’eau  oxygénée  dans  une  goutte 
d’eau  (Denigès). 


Fig.  31  J.  — Dosage  de  i’eau  oxygénée. 


(1)  Matériel.  — Appareil  à dosage  d’urée  (lig.  311,  appareil  R.  IIuguet)  ; 

2 pipettes  de  1 C.C. 

Réactifs.  — Oxyde  puce  de  plomb  ou  bioxyde  de  manganèse. 

Acide  azotique  à 1/10. 

Mode  opératoire.  — Dans  une  des  branches  du  tube,  introduire  un  peu  d’oxyde, 
un  peu  d’eau  et  dix  gouttes  d’acide  azotique;  agitez  et  laissez  réagir  pendant  quelques 
instants  si  vous  observez  une  légère  effervescence  (carbonates  contenus  quelquefois 
dans  l’oxyde)  ; dans  l’autre  branche,  2 C.C.  eau  oxygénée  ; montez  l’appareil  ; mettez  en 
contact  les  réactifs  avec  l’eau  oxygénée  ; laissez  le  dégagement  se  terminer;  mesurez 
le  volume  gazeux;  divisez  le  volume  lu  par  4 (divisez  par  2,  parce  que  vous  opérez 
sur  2 C.C.)  ; divisez  encore  par  2 parce  que  la  moitié  de  l’oxygène  dégagé  provient  de 
l’oxyde. 
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3°  L’hypobromite  de  soude  décompose  également  l’eau  oxygénée  (Denigès), 


BrONa  + II1 202  = BrNa  + O2  + II20 


et  en  dégage  la  moitié  de  l’oxygène  (1). 

4°  Le  permanganate  de  potasse  en  liqueur  acide  décompose  l’eau  oxygénée 
et  se  décolore  (2). 

Réactif.  — L’eau  oxygénée  est  quelquefois  employée  dans  les  labora- 
toires pour  la  préparation  de  certains  bioxydes  (bioxyde  de  baryum  pur). 

A.  Carnot  l’a  utilisée  pour  le  dosage  des  métaux  de  la  famille  du  fer  et 
surtout  pour  le  chrome  et  le  manganèse  : en  liqueur  acide,  les  composés  de 
ces  métaux  sont  réduits  ; en  liqueur  alcaline  ils  sont  oxydés. 

Essai.  — L’eau  oxygénée  médicinale  doit  titrer  10  volumes.  Après  avoir 
constaté  son  titre,  il  faut  s’assurer  que  par  évaporation  elle  ne  laisse  pas  de 
résidu  et  qu’elle  ne  contient  pas  de  baryte,  ni  une  trop  forte  proportion 
d’acide. 

Usages.  — Elle  est  surtout  employée  comme  agent  décolorant,  pour  res- 
taurer les  vieux  tableaux,  blondir  les  cheveux,  etc. 

Usages  médicaux.  — Formes.  On  peut  l'administrer  en  potion. 

Dose:  La  dose  est  de  15  grammes. 


(1)  Matériel.  — Appareil  à dosage  cl’urée  ; 

1 pipette  de  10  C.G. 

1 pipette  de  2 C.C. 

Réactif.  — Hypobromite  de  soude  ainsi  préparé  : 

Brome 10  C.C. 

Lessive  de  soude 100  C.C. 

Eau 200  C.C. 

Mode  opératoire  et  calcul.  — Comme  plus  haut. 

(2)  Matériel.  — Burette  graduée  par  1/10  de  C.C.  ; 

I pipette  de  2 C.C. , 1 de  5 C.C  ; 

Vase  à réaction. 

Réactif.  — Liqueur  N/10  de  permanganate  de  potasse. 

Acide  sulfurique. 

Mode  opératoire.  — Dans  le  vase  à réaction,  mettez  2 C.C.  eau  oxygénée  à 
essayer,  200  C.C.  d’eau  environ  et  5 C.C.  acide  sulfurique.  Au  moyen  de  la  burette 
graduée,  ajoutez  le  permanganate  jusqu’à  ce  que  la  coloration  persiste. 

Un  C.C.  de  caméléon  N/10  équivaut  à 0,56  C.C.  d’oxygène  actif. 

II  faudra  diviser  le  résultat  obtenu  par  2 puisque  nous  avons  opéré  sur  2 C.C. 
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L’eau  oxygénée  est  un  antiseptique  puissant  : du  virus  rabique  prove- 
nant de  la  substance  médullaire  d’un  lapin  mort  de  rage  et  mélangé  a de 
l'eau  oxygénée  perd  entièrement  ses  propriétés  virulentes  (Gibier)  ; on 
l’emploie  à l’extérieur  pour  le  pansement  des  plaies  ou  des  ulcérations,  en 
injections  ou  en  pulvérisations  ; dans  un  grand  nombre  d affections  oculaiies 
et  en  particulier  dans  celles  de  la  cornée,  l’eau  oxygénée  se  montre  très 
utile  (Golovine)  ; elle  a amené  des  améliorations  dans  les  affections  des  \oies 
respiratoires  et  en  particulier  dans  la  tuberculose  (Gabrilovicz). 

Le  docteur  Richardson  l’emploie  sous  le  nom  d eau  ozonisée  (10  G. G.  d eau 
oxygénée  et  20  G. G.  d’eau)  et  la  recommande  contre  le  diabète,  la  tubercu- 
lose, la  coqueluche,  l’asthme,  les  affections  syphilitiques,  etc. 

D’après  Tromp,  une  partie  d’eau  oxygénée  ajoutée  à 5 000  parties  d’eau 
suffit  pour  la  stériliser  complètement  en  24  heures.  Les  spores  du  sang  de 
rate  et  du  bacille  typhique  sont  tués  par  une  dilution  de  5 p.  10  000.  Le 
bacille  du  choléra  est  tué  par  une  dilution  à 1/10  000  en  5 minutes. 

Sous  le  nom  de  Pyrozone , Allen  emploie  une  solution  à 0,b  de  bioxyde 
d’hydrogène  dans  l’éther  ; ce  liquide  décolore  la  peau  et  peut  ainsi  rendre 
moins  apparentes  diverses  taches  pigmentées. 

À l’intérieur,  l’eau  oxygénée  a rendu  des  services  dans  certaines  affections 
de  l’estomac,  et  surtout  dans  celles  provenant  dune  hypo-chlorh} diie 
(Yakovlew). 

D’après  Robert,  il  faudrait  l’administrer  dans  l’empoisonnement  pari  acide 
cyanhydrique,  en  injections  sous-cutanées,  toutes  les  minutes,  jusqu  a amé- 
lioration de  l’état  du  patient. 


COMBINAISONS  OXYGÉNÉES 


Les  composés  oxygénés  peuvent  se  diviser  en  deux  classes  : 
Les  oxydes  des  métalloïdes  ; 

Les  oxydes  des  métaux. 


OXYDES  DES  MÉTALLOÏDES 

Classification.  — Ces  oxydes  peuvent  être  subdivisés  en  2 séries  : 

1°  Les  oxydes  indifférents,  tels  que  l’oxyde  de  carbone,  le  protoxyde  d’azote, 
le  bioxyde,  etc.; 

2°  Les  oxydes  qui  sont  des  anhydrides  d’acides  : le  plus  grand  nombre  de 
ees  composés  rentre  dans  cette  catégorie. 

Etat  naturel.  — Les  oxydes  des  métalloïdes  sont  peu  répandus  dans  la 
nature;  les  plus  fréquents  sont  la  silice,  l’anhydride  carbonique,  l'oxyde 
d’antimoine,  etc. 

Préparation.  — On  peut  les  préparer  par  bien  des  procédés  différents  : 

1°  Par  oxydation  directe.  Le  phosphore,  l’arsenic,  le  charbon  chauffés  à 
l’air  donnent  naissance  à des  oxydes; 

2°  Par  oxydation  au  moyen  de  l’acide  azotique  ou  d’un  azotate.  Anhydrides 
arsénique,  antimonique  ; 

3°  Par  déshydratation  des  acides,  soit  par  la  chaleur  (anhydrides  anti- 
monieux,  antimonique,  borique  ; silice,  etc.),  soit  par  un  corps  avide  d’eau 
(anhydride  azotique)  ; 

4°  Par  décomposition  par  un  acide  d’un  sel  qui,  au  lieu  de  donner  nais- 
sance à un  acide,  produit  un  anhydride  (anhydrides  sulfureux,  carbo- 
nique, etc.)  ; 

o°  Par  réduction  d’un  composé  oxygéné  supérieur  (anhydrides  hypo-chlo- 
rique,  hypoazotique  : oxyde  de  carbone); 

6°  Par  des  réactions  qui,  à priori,  n’ont  pas  de  rapport  direct  avec  le  pro- 
duit à obtenir  (protoxyde  d’azote,  bioxyde  d’azote). 
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Propriétés  physiques  et  chimiques.  — Les  propriétés  physiques  et  chimiques 
des  oxydes  métalloïdiques  présentent  trop  de  variétés  pour  que  nous  puis- 
sions rien  en  dire  de  général. 


OXYDES  MÉTALLIQUES 

Classification.  — O11  divise  généralement  les  oxydes  métalliques  en  5 classes  ; 
nous  allons  donner  leurs  formules  générales,  en  représentant  par  la  lettre  M 
un  métal  monoatomique. 

1°  Oxydes  basiques.  — Leur  formule  générale  est  M20  : leur  énergie  et 
leur  solubilité  vont  en  décroissant  de  la  première  à la  sixième  section  de 
Thénard  ; il  faut  excepter  l’oxyde  d’argent  Ag20  qui  est  une  base  énergique. 

Presque  tous  les  métaux  possèdent  un  oxyde  de  cette  formule. 

2°  Oxydes  indifférents.  — Ils  jouent  le  rôle  de  bases  en  présence  d’acides 
et  le  rôle  d’acides  en  présence  des  bases  ; leur  formule  générale  est 

MA03  (A1"*03,  Fe"203f 

3°  Oxydes  acides.  — Ces  oxydes  sont  les  plus  oxygénés;  leur  formule  peut 
i être 

M202 

M203 

M*Os 

M207 

4°  Oxydes  salins.  — Ils  doivent  être  considérés  comme  des  sels;  leur  for- 
mule la  plus  générale  est  M60*. 

o°  Oxydes  singuliers.  — Ils  sont  moins  caractérisés  que  les  précédents; 

! eu  présence  des  bases,  ils  tendent  à se  transformer  en  acides  et,  en  présence 
des  acides,  ils  tendent  à se  transformer  en  bases. 

État  naturel.  — On  rencontre  un  assez  grand  nombre  d’oxydes  dans  la 
nature;  plusieurs  sont  cristallisés  : parmi  les  plus  importants,  citons  les 
oxydes  d'étain,  de  cuivre,  de  fer,  de  manganèse,  l’alumine,  etc. 

On  donne  le  nom  de  spinelles  à des  oxydes  de  la  formule  M20,  N403,  cris- 
tallisés en  octaèdres  réguliers  ou  en  formes  dérivées,  d’une  dureté  de  8,5  et 
d’une  densité  de  3,52  à 3,58.  Le  spinelle  rouge  en  est  le  type  : c’est  un  alu- 
minate  de  magnésie  Mg"0,  A1"203. 

Préparation.  — l°On  grille  les  métaux  à l’air  (oxydes  de  zinc,  de  cuivre,  etc.). 

2°  On  traite  les  métaux  par  l’acide  azotique  (oxyde  d’étain,  etc.). 

3°  On  calcine  les  azotates  (oxydes  de  mercure,  de  calcium,  de  baryum,  etc.). 

4°  On  calcine  les  carbonates  (chaux). 

5°  On  décompose  les  carbonates  par  la  chaleur  aidée  de  la  vapeur  d’eau 
(baryte). 

6°  On  précipite  un  sel  à base  insoluble  par  un  alcali  (oxydes  mercurique, 
ferrique,  etc.). 
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7°  Les  mélhodes  de  cristallisation  U'Ebel-men  et  de  Sainte-Claire  Deville 
s’appliquent  spécialement  aux  oxydes  métalliques. 

Propriétés.  — Les  oxydes  sont  assez  souvent  cristallisés  : ils  sont  ternes, 
mauvais  conducteurs  de  la  chaleur  et  de  l’électricité;  leur  couleur  est  variable  : 
le  mode  de  préparation,  l’hydratation,  la  température  peuvent  du  reste  la 
faire  varier;  ainsi  l'oxyde  de  mercure  obtenu  par  voie  sèche  est  rouge;  par 
voie  humide,  il  est  jaune  ; à chaud,  l’oxyde  de  zinc  est  jaune;  à froid,  il  est. 
blanc;  l’oxyde  de  cuivre  anhydre  est  noir  ; hydraté,  il  est  bleu;  en  général, 
les  oxydes  hydratés  ont  la  même  couleur  que  celle  des  sels  qu’ils  fournissent. 

La  densité  des  oxydes  est  toujours  supérieure  à celle  de  l’eau  : leur  solu- 
bilité décroît  de  la  première  à la  dernière  section  de  Thénard;  leur  saveur 
est  désagréable. 

La  chaleur  détruit  les  oxydes  des  métaux  précieux  : les  autres  oxydes  ne 
sont  pas  détruits,  mais  peuvent  être  ramenés  à un  état  inférieur  d’oxydation. 
Quand  l’oxyde  n’est  pas  détruit,  il  fond  ou  se  volatilise  (acide  osmique). 

Tous  les  oxydes  peuvent  être  décomposés  par  l’électricité. 

L’oxygène  peut  suroxyder  les  oxydes  inférieurs. 

Le  soufre  agit  d’une  manière  différente,  suivant  qu’on  procède  par  voie 
sèche  ou  par  voie  humide  : 

Par  voie  humide,  il  donne  naissance  à un  mélange  de  polysulfures  et 
d’hyposulfites. 

Par  voie  sèche,  tous  les  oxydes  sont  attaqués,  sauf  l’alumine  et  l'oxyde  de 
chrome;  le  produit  obtenu  est  assez  variable  : 

1°  Si  le  sulfate  correspondant  est  indestructible  par  la  chaleur,  on  obtient 
un  mélange  de  sulfate  et  de  sulfure. 

4K20  + 4S  = S04K2  + 3K2S 


2°  Si  le  sulfate  correspondant  ne  résiste  pas  à l’action  du  feu,  il  se  lorme 
un  sulfure  et  il  se  dégage  de  l’anhydride  sulfureux. 

2CuO  + 3S  rr:  SO2  + 2CuS 


Si  le  soufre  est  en  quantité  insuffisante,  on  obtient  le  métal  : 

2PbO  + S = SO2  + 2P1) 

Le  phosphore  et  l'arsenic  réagissent  sensiblement  comme  le  soufre. 

Le  chlore  sec  réagit  sur  les  oxydes  dont  les  métaux  donnent  avec  le  chlore 
un  chlorure  dégageant  par  sa  formation  plus  de  chaleur  que  l’oxyde  corres- 
pondant. 

1°  sur  les  hases  faibles,  les  peroxyde  en  général  : 
c’est  ainsi  qu’il  fait  passer  l’oxyde  ferreux  à l’état 
d’oxyde  ferrique.' 

(a)  en  solution  étendue  et  froide 


Le  chlore  humide 
en  réagissant 


2°  sur  les  bases  ^ 
énergiques  j 


un  mélange 


donne  naissance  à 
de  chlorure  et  d’hypochlorite. 

(6)  en  solution  concentrée  et 
chaude,  à un  mélange  de  chlorure 
et  de  chlorate. 
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Le  brome  et  l'iode  se  comportent  d’une  façon  un  peu  analogue. 

Le  charbon  réduit  presque  tous  les  oxydes,  excepté  les  alcalmo-terreux  : 
l’hydrogène  réduit  en  moins  les  oxydes  des  métaux  alcalins,  ce  qui  s exp  iqm 
aisément,  la  formation  de  l’eau  dégageant  moins  de  chaleur  que  celle  « e 

1 ^Les  métaux  décomposent  les  oxydes  dont  la  chaleur  de  formation  est  mfe- 

1 ^ Les  oxydes  sussent  à beau  pour  donner  naissance  à des  hydrates  définis  ; 
la  stabilité  de  ces  composés  va  en  décroissant  de  la  première  a a i une  u 
section  de  Thénard. 


Usages.  — Un  grand  nombre  d’oxydes  métalliques  se  trouvant  a 1 état  natu 
rel  sont  employés  comme  minerais. 
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SOUFRE 

S"  = 32. 

Poids  atomique  = 32  Poids  moléculaire  — 64- 


Historique.  — Le  soufre  est  très  anciennement  connu;  longtemps  regardé 
comme  un  corps  composé,  il  a été  rangé  parmi  les  corps  simples  à la  fin  du 
siècle  dernier. 

Etat  naturel.  — Les  sulfures  métalliques,  les  sulfo-arséniures,  les  sullb- 
antimoniures  sont  abondants  dans  la  nature.  L’hydrogène  sulfuré  et  les 
sulfures  alcalins  caractérisent  toute  une  classe  d’eaux  minérales  : on  trouve 
baucoup  de  sulfates  naturels  : un  grand  nombre  de  matières  albuminoïdes 
animales  et  végétales  contiennent  du  soufre. 

Le  soufre  lui-même  est  très  abondant  dans  la  nature  : il  se  présente  sous 
forme  d’un  octaèdre  aigu  à base  rhombe  (système  du  prisme  droit  à base 
parallélogramme).  Les  autres  formes  cristallines  sont  l’octaèdre  cunéiforme, 
basé,  prismé,  le  di-octaèdre.  On  le  trouve  encore  en  lits,  en  nodules,  en  sta- 
lactites, en  incrustations,  sous  forme  pulvérulente  : il  est  quelquefois  coloré 
en  rouge  par  du  sélénium  ou  du  réalgar. 

Il  se  trouve  en  nids  plus  ou  moins  étendus  dans  les  terrains  secondaires, 
es  gypses,  les  calcaires,  les  marnes,  etc.,  en  poudre  dans  les  terrains  ter- 
tiaires, au  milieu  des  lignites,  du  gypse  et  de  la  marne  argileuse. 

IJ  est  rare  dans  les  terrains  volcaniques  anciens,  abondant  auprès  des  vol- 
cans en  activité.  Les  eaux  sulfureuses  en  fournissent  ; il  se  produit  encore 
par  la  réduction  des  sulfates. 

Le  soufre  cristallisé  se  trouve  ordinairement  dans  une  gangue  de  sulfate 
de  strontiane. 

Préparation.  — A 1 exception  des  pyrites  qui,  indirectement,  par  leur  em- 
ploi dans  la  fabrication  de  l’acide  sulfurique,  du  sulfate  et  du  carbonate  de 
soude,  donnent  lieu  à la  production  d’une  quantité  assez  notable  de  soufre, 
l’on  peut  dire  que  presque  tout  le  soufre  employé  dans  l’industrie  provient  du 
soufre  natif.  En  Sicile,  où  il  est  le  plus  abondant,  on  le  trouve  d’abord  en  dépôts 
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superficiels,  provenant  d’émanations  volcaniques  (dont  un  certain  nombre 


Fig.  31'2.  — Distillation  du  soufre  (coupe  d’avant  en  arrière). 


sont  encore  en  activité);  ce  sont  les  solfatares ; ensuite  dans  des  gisements 
profonds  où  le  soufre  est  associé  à des  roches  sédimentaires  des  terrains  ter- 


Fig.  312’.  — Distillation  du  soufre  (coupe  transversale). 

tiaires  ; ce  sont  les  soif  ares  ou  soufrières.  Ces  dernières  sont  de  beaucoup 
les  plus  importantes. 


c minerai  peut  être  traité  par  bien  des  procédés  différents  : fusion  simple, 
distillation,  dissolution  dans  le  sulfure  de  carbone,  fusion  par  combustion 
partielle  (procédé  dos  meules,  calcaroni),  fusion  à la  vapeur,  fusion  dans 
une  solution  de  chlorure  de  calcium  bouillant  à 120",  etc. 

Tous  ces  procédés  donnent  du  soufre  brut  qui  a besoin  d être  raffiné.  Ce 
raltinage  s’effectue  surtout  à Marseille.  On  introduit  le  soufre  dans  une  chau- 
dière (fig.  312)  où  il  fond,  grâce  à la  chaleur  perdue  du  foyer  : de  là,  par  un 
tube  de  fonte  muni  d’un  robinet,  il  se  rend  dans  une  cornue  de  fonte  à section 
lenticulaire,  communiquant  par  un  col  ascendant,  court,  avec  des  chambres  de 
réfrigération.  La  cornue  est  chauffée  directement  par  le  foyer;  le  soufre  se 
sublime  et  va  se  condenser  dans  les  chambres. 


Quand  la  distillation  marche  lentement,  le  soufre  se  condense  dans  les 
chambres  sous  forme  pulvérulente.  On  le  désigne  sous  le  nom  de  fleur  de 
sou  fre  ; si  la  distillation  s’effectue  plus  rapidement,  la  température  de  la 
chambre  s'élève  au-dessus  de  110°  ; le  soufre  reste  à l’état  liquide  : on  le  reçoit 
dans  des  moules  en  bois  coniques  où  il  se  solidifie;  on  le  désigne  alors  sous 
le  nom  de  soufre  en  canons. 

Récemment  préparée,  la  fleur  de  soufre,  vue  au  microscope,  est  composée 
de  vésicules  sphériques,  quelquefois  très  grosses  et  souvent  disposées  en 
chapelet,  dont  l’extérieur  est  formé  d'une  pellicule  mince,  tandis  que  l’inté- 
rieur est  liquide  ; en  vieillissant,  l’intérieur  prend  l’état  cristallin. 

La  fleur  de  soufre  contient  presque  toujours  de  l'acide  sulfureux  et  de  15 
à 31  dix-millièmes  de  son  poids  d'acide  sulfurique.  Pour  la  purifier,  il  faut 
lui  faire  subir  plusieurs  traitements  à l’eau  chaude  : on  obtient  ainsi  le  soufre 
lavé  (1). 

En  médecine,  on  emploie  également  le  soufre  précipité  que  l’on  prépare 
en  faisant  réagir  les  acides  sur  les  polysulfures  (2). 


(1)  a Fleur  de  soufre  du  commerce Q.V. 

Mêlez  la  fleur  de  soufre  avec  une  petite  quantité  d’eau  distillée,  de  manière  à en 
faire  une  pâle  molle  que  vous  délayerez  ensuite  avec  de  l’çau  bouillante  ; laissez 
déposer.  Décantez  le  liquide  surnageant  ; remplacez-le  par  de  nouvelle  eau  chaude. 
Continuez  ainsi  jusqu’à  ce  que  l’eau  de  lavage  ne  rougisse  plus  le  papier  de  tour- 
nesol et  ne  se  trouble  plus  par  le  chlorure  de  baryum.  Jetez  alors  le  soufre  sur  une 
toile  ; faites-le  égoutter  et  sécher.  Passez  enfin  au  tamis  de  soie  n°  100  pour  séparer 
les  parties  grossières  que  la  fleur  de  soufre  du  commerce  renferme  toujours.  » 


(Codex  188L) 

(2)  « Monosulfure  de  sodium  cristallisé 240  grammes 

Soufre  sublimé 128  — 

Eau  distillée 200  — 

Acide  chlorhydrique  officinal 230  — 


Introduisez  le  monosulfure,  le  soufre  et  l'eau  dans  un  ballon  en  verre  de  un  litre 
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Examiné  au  microscope,  le  soufre  précipité  ne  présente  aucune  structure. 

Propriétés  physiques'.  — Le  soufre  est  dimorphe,  c’est-à-dire  qu  il  peut  cris- 
talliser dans  deux  systèmes  différents,  dans  le  système  du  prisme  droit  a 
base  parallélogramme  et  dans  le  système  du  prisme  oblique  à base  parallélo- 
gramme. Le  soufre  natif  et  le  soufre  ayant  cristallisé  à froid  dans  le  sulfure 
de  carbone,  appartiennent  au  système  du  prisme  droit  : la  forme  est  ordi 
nairement  un  octaèdre  plus  ou  moins  modifié . Le  soufre  cristallisé  au-dessus 
d’une  certaine  température  appartient  au  système  du  prisme  oblique.  Ces 
cristaux  abandonnés  à eux-mêmes  deviennent  opaques  et  repassent  rapide- 
ment dans  le  système  du  prisme  droit.  Ce  sont  là  les  faits  que  l’on  observe 
couramment.  En  amorçant  les  cristallisations,  on  peut  obtenir  des  phéno- 
mènes inverses  de  ceux  que  nous  venons  d’indiquer. 

Le  soufre  est  un  corps  solide,  jaune  (vers  — 50°,  il  devient  incolore),  insi- 
pide, inodore,  acquérant  par  le  frottement  une  odeur  caractéristique  ; il  est 
mauvais  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l’électricité  ; si  1 on  tient  a la  main 
pendant  quelques  instants  un  bâton  de  soufre,  il  fait  entendre  quelques 


de  capacité  environ,  et  portez  le  mélange  à une  température  voisine  de  l'ébullition, 
en  plaçant  le  vase  sur  un  bain  de  sable.  Dès  que  le  soufre  sera  complètement  dissous 
par  suite  de  sa  combinaison  avec  le  monosulfure,  étendez  d’eau,  filtrez  le  liquide 
dans  un  vase  à précipité  de  o à 6 litres,  et  ajoutez  au  liquide  filtré  une  quantité 
d’eau  suffisante  pour  amener  son  volume  à 4 litres  environ. 

Versez  alors  dans  cette  liqueur  l’acide  chlorhydrique  étendu  préalablement  de 
quatre  parties  d’eau.  Il  importe  de  verser  l’acide  dans  la  liqueur,  et  non  la  liqueur 
dans  l'acide  ; il  faut  en  outre  agiter  parfaitement  le  mélange  pour  qu’en  aucun  point 
l’acide  ne  se  trouve  en  excès  par  rapport  au  polysulfure.  On  continue  ainsi  l’addition 
de  l’acide  et  l’agitation  de  la  liqueur  jusqu’à  ce  que  celle-ci  ait  pris  une  réaction  fran- 
chement acide. 

Observation.  — Cette  opération  doit  se  faire  en  plein  air,  ou  sous  la  hotte  d’une 
bonne  cheminée,  car  l’affusion  de  l’acide  donne  naissance  à de  l’hydrogène  sulfuré 
qui  se  dégage  en  abondance.  En  même  temps  on  voit  se  déposer,  à l’état  de  soufre 
précipité,  la  totalité  de  la  fleur  de  soufre  mise  en  expérience. 

Décantez  la  liqueur  surnageante;  lavez  le  dépôt  à l’eau  bouillante  jusqu’à  ce  que 
l’eau  de  lavage  ne  trouble  plus  la  solution  d’azotate  d’argent,  et  après  l'avoir  fait 
sécher  à l’air,  conservez-le  pour  l'usage. 

Caractères.  — Le  soufre  précipité  diffère,  à plusieurs  égards,  du  soufre  sublimé. 
Il  se  présente  dans  un  état  de  division  plus  avancé;  sa  couleur  est  plus  pâle,  presque 
blanche,  et  plus  terne;  il  exhale,  surtout  dans  les  premiers  temps  de  sa  prépara- 
tion, une  odeur  particulière  due  à la  présence  d’une  petite  quantité  d’acide  sulfhy- 
drique  que  des  lavages  multipliés  ne  peuvent  lui  enlever.  » (Codex  1884). 

Le  Codex  prépare  le  polysulfure  parce  procédé  parce  qu’ainsi  préparé  il  ne  contient 
pas  d’hyposulfites  et  que  le  soufre  précipité  des  hyposulfites  ne  jouit  pas  tout  à 
fait  des  propriétés  du  soufre  précipité  des  polysulfures. 
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craquements  et  finit  par  se  briser;  ce  phénomène  tient  à sa  mauvaise  conduc- 
tibilité pour  la  chaleur. 

La  densité  du  soufre  varie  de  1,97  à 2,2. 

Ce  corps  fond  vers  MO0  et  donne  un  liquide  fluide,  jaune,  d’une  densité 
moins  considérable  que  celle  du  soufre  solide;  il  conserve  ces  caractères 
jusque  vers  ISO"  ; il  commence  alors  à s’épaissir,  devient  rougeâtre  et,  si 
l’on  continue  à chauffer,  de  200  à 250°,  il  acquiert  une  telle  consistance 
qu’on  peut  retourner  le  vase  dans  lequel  il  est  contenu,  sans  que  le 
soufre  puisse  couler  ; dans  cet  état,  il  est  brun  ; au  delà  de  250°,  cette 
teinte  devient  moins  intense  et  il  reprend  sa  fluidité.  A 442",  il  se  volatilise. 

Sa  densité  de  vapeur  prise  à 500°  est  6,6o  ; à 800°,  elle  est  de  2,22  ; cette 
dernière  est  la  véritable  ; il  ne  faut  jamais  prendre  les  densités  de  vapeurs 
trop  près  des  points  d’ébullition. 

Son  point  de  solidification  varie  de  112  à 118",  suivant  la  température  à 
laquelle  il  a été  porté  et  la  variété  de  soufre  sur  laquelle  on  a opéré. 

Le  soufre  est  soluble  dans  l’alcool,  l’éther,  les  essences,  la  benzine  et  le 
sulfure  de  carbone.  La  solution  de  soufre  dans  l’essence  d’anis  (1  et  4)  porte 
en  pharmacie  le  nom  de  baume  de  soufre  anisé. 

États  allotropiques.  — On  a décrit  un  grand  nombre  d’états  allotropiques 
du  soufre  : mais  comme  le  sujet  est  encore  assez  obscur,  nous  n’étudierons 
que  deux  de  ces  états. 

Soufre  mou.  — Quand  on  coule  dans  de  l’eau  froide  du  soufre  chauffé  à 
plus  de  200".  on  obtient  une  masse  filante,  élastique,  comparable  à du  caout- 
chouc et  qui  conserve  cet  état  pendant  un  temps  d’autant  plus  long  qu’on  Ta 
obtenu  à une  température  plus  élevée.  Sa  densité  est  de  1,92  ; si  on  la 
chauffe  dans  une  petite  quantité  d’eau  à la  température  de  92°,  elle  repasse  à 
l’état  de  soufre  normal  et  dégage  une  quantité  de  chaleur  suffisante  pour 
porter  l’eau  à l’ébullition. 

Soufre  insoluble.  — Ce  soufre  est  caractérisé  par  son  insolubilité  dans  le 
sulfure  de  carbone;  on  en  trouve  des  quantités  notables  dans  le  soufre  mou 
et  dans  la  fleur  de  soufre. 

L’existence  des  soufres  rouge  et  noir  solubles,  rouge  et  noir  insolubles  de 
Magnus,  etc.,  n’est  pas  admise  par  tous  les  chimistes.  Dans  ces  derniers 
temps,  on  a signalé  un  soufre  nacré  incolore  (Gernez). 

Propriétés  chimiques.  — Chauffé  à l’air,  le  soufre  s’enflamme  et  donne  de 
l’anhvdride  sulfureux;  on  obtient  une  belle  flamme  bleue  en  faisant  brûler 
du  soufre  dans  l’oxygène. 

L’oxygène  se  combine  aussi  d’une  manière  indirecte  avec  le  soufre  et 
donne  plusieurs  composés. 

Avec  l’hydrogène,  le  soufre  fournit  par  voie  indirecte  deux  composés  ; 
l’acide  sulfhvdrique  et  le  bisulfure  d’hydrogène. 
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De  Rey-Pailhade  a découvert  dans  divers  tissus  une  substance  qu  il  a nommée 
Philothion,  qui  jouit  de  la  propriété  de  dégager  de  l’hydrogène  sulfuré  quand 
on  la  triture  avec  du  soufre.  Cet  auteur  a fait  une  série  de  recherches  sur  les 
quantités  relatives  d’hydrogène  sulfuré  produites  par  les  tissus  vivants  traités 
par  le  soufre;  il  en  conclut  : 

1°  Que  des  poids  égaux  de  divers  tissus  d’un  même  animal  transforment 
en  hydrogène  sulfuré  des  quantités  inégales  de  soufre  ; 

2°  Que  la  hiérarchie  descendante  des  tissus,  établie  par  lcui  affinité  poui 
le  soufre,  est  la  même  que  la  hiérarchie  descendante  établie  par  leur  affinité 
pour  l’oxygène. 

Cette  seconde  loi  amène  à penser  que  la  matière  vivante  [philothion  vivant ), 
qui  se  combine  au  soufre  avec  dégagement  de  ILS,  doit  s’unir  à l’oxygène 
avec  formation  de  II20.  Cette  propriété  du  philothion  vivant,  de  donner  H2S 
avec  le  soufre,  ne  serait  qu’une  action  accessoire,  tandis  que  sa  mission 
serait  de  produire  II-’O  avec  l’oxygène. 


Caractères.  — Le  soufre  se  reconnaît  à sa  couleur  et  à l'odeur  qu’il 
dégage  en  brûlant. 

Quand  on  écrase  sur  une  plaque  métallique  refroidie  par  un  courant  d eau 
une  flamme  contenant  du  soufre,  on  observe  une  coloration  bleue. 


Altérations,  falsifications,  essai.  — Le  soufre  en  canons  peut  être  impur, 

mais  il  n’est  pas  falsifié.  ri 

Le  soufre  peut  être  souillé  par  des  sels  fixes,  de  1 arsenic,  etc.;  par  traude 

on  a pu  le  mouiller.  . 

En  chauffant  le  soufre  dans  un  creuset  de  porcelaine  tare,  le  soufre  se 

volatilise  et  les  sels  fixes  restent.  Pour  trouver  l’arsenic,  on  calcine  un  gramme 
de  soufre  avec  4 à 5 grammes  d’azotate  potassique;  le  résidu  est  repris  par 
l’acide  sulfurique  pourchasser  l’acide  azotique  ; on  introduit  alors  la  liqueur 


dans  l’appareil  de  Marsh. 

En  desséchant  à l’étuve  un  poids  connu  de  soufre,  on  trouvera  la  quantité 
d’eau  qu’il  renferme. 

Le  soufre  renferme  toujours  de  l’acide  sulfurique  et  quelquefois  du  sullale 

d’ammoniaque.  . 

La  fleur  de  soufre  est  souvent  fraudée  par  l’addition  de  soufre  ordinaire 

réduit  en  poudre;  le  microscope  permet  de  déceler  aisément  cette  fraude; 
le  soufre  pulvérisé  est  en  éclats  irréguliers  et  mats  de  grosseur  très  variable. 
(La  fleur  de  soufre  est  beaucoup  plus  active  que  le  soufre  pulvérisé  pour  le 
traitement  de  l’oïdium.)  L’essai  suivant  fournit  des  renseignements  assez 
précieux.  Dans  un  tube  de  25  G.G.  divisé  en  100  parties,  on  introduit  5 grammes 
de  soufre  à essayer  et  l’on  remplit  avec  de  l’éther;  on  agite  et  on  laisse 
déposer  cinq  minutes  ; le  dépôt  se  fait  d’autant  moins  rapidement  que  la 
fleur  de  soufre  est  plus  belle  ; les  bonnes  fleurs  de  soufre  marquent  de  10 
à 70  : il  en  est  qui  atteignent  90  ; les  soufres  triturés  ne  donnent  que 

35  à 40.  , 

Le  soufre  précipité  a été  additionné  de  sels  fixes,  d amidon  et  de  lleui  de 
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soufre.  La  volatilisation  dans  un  creuset  donnera  les  sels  fixes  ; le  microscope 
lera  reconnaître  l’amidon  et  la  lleur  de  soufre 

Dosage.  — Quand  on  veut  doser  le  soufre,  on  le  fait  passer  à l’état  d’acide 
sulfurique  en  le  chauffant  avec  de  l’acide  azotique  concentré  ; on  précipite 
alors  par  le  chlorure  de  baryum,  comme  nous  le  verrons  à propos  de  l’acide 
sulfurique. 

Denigès  a proposé  de  faire  bouillir  la  substance  dans  laquelle  on  veut  doser 
le  soufre  avec  de  la  lessive  de  soude,  de  faire  ensuite  réagir  l’hypobromitc 
de  soude  qui  transforme  le  soufre  en  sulfate  et  enfin  de  précipiter  par  le 
chlorure  de  baryum.  Au  lieu  d’hypobromite  de  soude,  on  emploie  quelquefois 
un  courant  de  chlore. 

Usages.  — Le  soufre  est  employé  dans  la  fabrication  de  l’acide  sulfureux, 
de  l’acide  sulfurique,  du  sulfure  de  carbone,  des  poudres  de  guerre,  de  chasse, 
de  mine,  du  cinabre,  du  caoutchouc  vulcanisé,  pour  sceller  le  fer  dans  la 
pierre,  faire  différents  luts,  prendre  des  empreintes  de  médailles,  de  cachets; 
pour  la  fabrication  des  allumettes,  des  mèches  soufrées  ; pour  le  blanchiment 
de  la  soie,  de  la  laine,  de  la  paille,  des  sparteries,  des  intestins  insufflés,  des 
cordes  de  boyaux,  de  l’icthyocolle,  des  fruits,  etc.;  contre  les  feux  de  chemi- 
nées. Il  sert  à combattre  l’oïdium,  le  mildiou,  etc. 

Usages  médicaux. — Formes:  tablettes  Os1', 10/1.  Pommade  1/10.  Pommade 
d’IIelmerich  1/6. 

Doses.  — A la  dose  de  0gr,20  à 1 gramme  par  jour,  le  soufre  ne  donne  lieu 
à aucun  phénomène  notable;  les  garde-robes  et  les  gaz  intestinaux  prennent 
cependant  une  plus  grande  fétidité.  A la  dose  de  6 à 8 grammes  pour  un 
adulte,  de  2 à 4 grammes  pour  un  enfant,  prise  en  une  seule  fois,  le  soufre 
en  poudre  agit  comme  laxatif  sans  donner  lieu  à de  vives  coliques  ; à la  dose 
fractionnée  de  6 à 8 grammes  par  jour,  il  produit  une  excitation  générale 
caractérisée  par  une  augmentation  dans  la  fréquence  du  pouls  et  la  chaleur 
de  la  peau  : la  peau  exhale  une  odeur  sulfureuse  et  les  diverses  sécrétions 
muqueuses  charrient  de  l’acide  sulfhydrique  au  point  de  noircir  les  pièces 
d’argent. 

Propriétés  thérapeutiques.  — Rabuteau  rangeait  les  composés  soufrés  parmi 
les  sudorifiques  sans  développer  beaucoup  plus  leurs  propriétés  thérapeu- 
tiques. Il  avait  constaté  que  la  proportion  des  sulfates  contenus  dans  l’urine 
est  notablement  augmentée  après  l’ingestion  du  soufre. 

Le  soufre  a joui  autrefois  d’une  très  grande  réputation;  un  peu  abandonné 
pendant  un  certain  temps,  il  semble  aujourd’hui  reprendre  faveur.  Semnola 
l'emploie  pour  produire  l’antisepsie  intestinale  ; il  s’est  bien  trouvé  de  sau- 
poudrer les  draps  des  fiévreux  avec  de  la  fleur  de  soufre  ; d’après  sir  Garrod, 
le  soufre  étant  un  des  constituants  normaux  de  nos  tissus,  il  est  permis  de 
supposer  que  sa  quantité  peut  descendre  au-dessous  de  la  normale  dans  cer- 


ACIDE  SULF HYDRIQUE  207 

tains  états  morbides  ; d’après  ces  idées,  ce  médecin  a administré  avec  succès 
cet  agent  thérapeutique,  à petites  doses  longtemps  continuées,  contre  plu- 
sieurs affections  chroniques  rebelles  et  principalement  contre  certaines 
dyspepsies  intestinales;  il  l’a  utilisé  avec  succès  contre  la  lithiase  biliaire, 
contre  certaines  maladies  de  la  peau  (acné,  psoriasis,  prurigo),  contre  le 
rhumatisme  chronique  musculaire  ou  articulaire.  11  le  donne  à la  dose  jour- 
nalière de  25  centigrammes  qu’on  prend  le  soir  au  moment  de  se  coucher, 
mélangés  à 5 centigrammes  de  crème  de  tartre,  adjuvant  qui  a poui  eiïel 
d’empêcher  la  formation  de  sulfures  dans  1 estomac  et  de  prévenir  ainsi  les 
éructations  fétides. 

Le  docteur  Szadek  a guéri,  grâce  au  soufre,  des  cas  invétérés  de  couperose, 
d'acné  rosacea  et  d’eczéma  séborrhéique  (de  Unna). 

La  sciatique  a pu  être  guérie  en  enveloppant  le  membre  dans  un  diap 

saupoudré  de  soufre. 

Contre  la  gale,  le  soufre  est  souverain. 

Le  docteur  IIannon  avait  préconisé  le  soufre  mou  préparé  par  1 action  de 
l’eau  régale  sur  le  sulfure  de  cuivre  ; son  emploi  n a pas  prévalu. 

Pour  désinfecter  les  appartements,  on  en  lait  brûler  60  grammes  par  M\ 
après  avoir  hermétiquement  fermé  toutes  les  ouvertures.  (Voyez  SO  .) 


COMPOSÉS  HYDROGÉNÉS  DU  SOUFRE 

L’hydrogène  fournit  avec  le  soufre  deux  composés,  l’acide  sulfhydrique  H-S 
et  le  bisulfure  d’hydrogène  ILS"  ; on  voit  que  ces  deux  corps  ont  des  lormule* 
analogues  à celles  des  composés  hydrogénés  de  l’oxygène  H O et  HO". 


ACIDE  SULFHYDRIQUE  IFS 

H-  = 2 = o,88  = 2 vol 

S = 32  = 94,12  = 1 vol 
~34  100,00  2 vol 


Synonymie.  — Hydrogène  sulfuré. 

Historique.  — Les  uns  attribuent  la  découverte  de  ce  corps  a Baume  ; 
d’autres  l’attribuent  à Scheele. 

Etat  naturel.  — Ce  corps  existe  dans  les  eaux  minérales  sulfurées. 

Formation.  — Nous  avons  vu  que  les  sulfuraires  étaient  des  ferments  anaé- 
robies qui  réduisaient  les  sulfates  et  les  transformaient  en  sulfures  (Plauciiud). 
Crouzel  a constaté  que  les  sacchoromyces  cerevisiæ  ou  ellipsoïdeus  se  déve- 
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loppaient  dans  de  l’eau  contenant  du  plâtre  en  morceaux  et  produisaient  des 
sulfures  et  un  dégagement  d’hydrogène  sulfuré 


CaS  + 2II-0  = IFS  + Ca01 2H2 


les  ferments  affectent  alors  à l’œil  nu  un  aspect  gélatineux  analogue  à la 
barégine  ; cette  fermentation  ne  s’effectue  qu’en  milieu  neutre  ou  acide. 


Préparation. 
moine  (1). 


— 1°  On  fait  réagir  l’acide  chlorhydrique  sur  le  sulfure  d’anti- 
SbâS3  + 6HC1  — 2 SbCl:i  + 31PS 


Quand  la  présence  de  l’hydrogène  n’a  pas  d’inconvénients,  comme  c’est 
le  cas  le  plus  général,  on  attaque  le  sulfure  de  fer  par  les  acides  sulfurique 
ou  chlorhydrique  étendus  de  3 parties  d’eau  ; on  opère  dans  un  appareil  à 
hydrogène. 

Fe"S  + 2HCI  = IFS  + Fe"CP 
Fe"S  + SOHF  — IFS  + SO4  Fe" 


Le  sulfure  de  fer  contient  habituellement  un  excès  de  fer  ; c’est  pour  cela 
que  l’hydrogène  sulfuré  ainsi  obtenu  est  mélangé  d’hydrogène. 


(1)  « Sulfure  d'antimoine  pulvérisé 1 00  grammes 

Sable  lin,  siliceux oO  — 

Acide  chlorhydrique  du  commerce 400 


Introduisez  le  sulfure  et  le  sable,  préalablement  mélangés,  dans  un  matras  posé 
sur  un  bain  de  sable  et  adapté  à une  série  de  flacons  de  Wolf,  comme  pour  la  pré- 
paration du  chlore  dissous.  Le  premier  flacon  contiendra  une  petite  quantité  d’eau 
destinée  à retenir  l’acide  chlorhydrique  entraîné  par  le  gaz.  Les  autres  flacons  seront 
remplis  aux  trois  quarts  d’eau  distillée  bouillie  et  refroidie  à l'abri  du  contact  de 
l'air;  les  tubes  destinés  à conduire  le  gaz  dans  l’eau  plongeront  dans  le  liquide 
jusqu’à  peu  de  distance  du  fond.  Enfin',  l’éprouvette  qui  termine  l'appareil  contien- 
dra de  la  lessive  des  savonniers  destinée  à absorber  le  gaz  non  dissous.  Malgré  cette 
précaution,  il  est  toujours  bon  d’opérer  dans  un  endroit  très  aéré,  afin  de  se  sous- 
traire à l'action  délétère  du  gaz  sulfhydrique. 

Tout  étant  ainsi  disposé,  versez  au  moyen  du  tube  en  S la  moitié  de  l'acide  chlo- 
rhydrique sur  le  sulfure  d’antimoine.  L’action  commencera  à froid,  mais  elle  s'arrê- 
tera bientôt.  Pour  la  continuer,  chauffez  légèrement  le  matras.  Versez  ensuite,  par 
portions  et  à mesure  que  le  dégagement  se  ralentit,  la  seconde  moitié  de  l'acide 
chlorhydrique  : quand  la  réaction  sera  terminée,  enlevez  la  dissolution  et  conservez- 
la  dans  des  flacons  remplis  et  hermétiquement  bouchés.  » (Codex  1884.) 

Si,  au  lieu  d’une  dissolution,  on  désirait  obtenir  le  gaz,  il  suffirait  de  supprimer 
les  flacons  à solution  et  de  recevoir  l'hydrogène  sulfuré  sur  l'eau  salée  ou  le  mercure. 

Quelquefois  on  remplace  l’eau  dans  le  flacon  de  lavage  par  une  liqueur  alcaline  : 
cette  solution  absorbe  d’abord  le  gaz,  mais  quand  elle  est  saturée,  l'acide  entraîné 
produit  un  dégagement  d’hydrogène  sulfuré. 

Dans  le  ballon  et  le  tube  de  dégagement,  on  voit  assez  souvent  se  former  un  corps 
jaune  orangé  ; c'est  du  sulfure  d'antimoine  hydraté  dû  à l'action  de  l’acide  sulfhy- 
drique sur  le  chlorure  antimonieux  entraîné. 
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3°  On  obtient  de  l’hydrogène  sulfuré  pur,  en  chauffant  de  60"  a 100"  un 
mélange  de  sulfure  de  potasse  ou  de  soude  ou  de  chaux  et  d une  quantité 
équivalente  de  sulfate  de  magnésie.  Le  dégagement  est  régulier  et  plus  ou 
moins  rapide  suivant  la  température. 


Propriétés  physiques.  — L’acide  sulfhydrique  est  un  gaz  incolore,  d une 
odeur  infecte,  rappelant  celle  des  œufs  pourris:  1/1  000  000°  suffit  pour  le 
faire  reconnaître.  Sa  densité  à 0°  est  1,17.  « A la  température  de  -h  20'  et  a 
la  pression  de  760mm,  la  quantité  d’acide  sulfhydrique  dissous  dans  1 eau  s é- 
lève  à 2vol,9  pour  1 volume  d’eau  ou  à 1/222  du  poids  de  l’eau.  » (Codex.) 

A 0°  l’eau  en  dissout  4vol,37  et  l’alcool  17vol,89  ; la  glycérine  en  dissout 
une  quantité  notable  ; c’est  la  solution  qui  se  conserve  le  mieux. 


L’acide  sulfhydrique  se  liquéfie  sous  une  pression  de  16  atmosphères;  il  a 
été  solidifié  ; c’est  alors  une  masse  blanche,  transparente,  qui  a 1 aspect  du 
camphre. 

La  chaleur  et  l’étincelle  électrique  décomposent  l’acide  sulfhydrique. 

Propriétés  chimiques.  — L’oxygène  froid  et  sec  ne  réagit  pas  sur  1 hydrogène 
sulfuré,  mais  à chaud  il  se  produit  de  l’eau  et  de  1 anhydride  sulfureux. 

IUS  + 30  = H20  + SO2 


En  présence  de  l’eau,  l’oxydation  va  moins  loin  et  il  ne  se  forme  que  de 
l’eau  et  du  soufre. 

H2S  + O + IDC)  = 2IDO  + S 

En  opérant  en  présence  des  corps  poreux,  l'oxydation  serait  poussée  plus 
loin  et  nous  obtiendrions  de  l’acide  sulfurique. 

IDS  + O4  = SOHD 

Cette  réaction  explique  la  destruction  rapide  du  linge  dans  les  stations  des 
eaux  sulfurées.  L’acide  sulfhydrique  qui  se  dégage,  se  trouvant  en  présence 
du  linge,  corps  poreux,  et  de  l’humidité,  se  transforme  rapidement  en  acide 
sulfurique  qui  a bientôt  détruit  le  linge  qui  lui  a donné  naissance. 

Le  chlore,  le  brome  et  l’iode  s’emparent  de  l’hydrogène  de  l’acide  sulfhy- 
drique et  mettent  le  soufre  en  liberté.  Avec  le  chlore  et  le  brome,  ces  réac- 
tions se  produisent  en  opérant  sur  l’hydrogène  sulfuré  dissous  ou  gazeux: 
avec  l’iode,  elles  ne  se  produisent  qu’en  présence  de  l’eau  ; à l’état  gazeux, 
ce  serait  au  contraire  le  soufre  qui  décomposerait  l’acide  iodhydrique  ; les 
équations  suivantes  donnent  les  raisons  thermo-chimiques  de  ces  laits. 

IDS  (dissous)  + 21  = 2III  (dissous)  -f-  S DifT  = + 1~,  Cal  2 

9 Cal,  2 26  Cal,  4 

IDS  (gazeux)  -+-  21  = 2HI  (gazeux)  + S 

o Cal,  2 — 12  Cal,  4 


DitV  — — 17  Cal  6 
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Cette  réaction  île  l'iode  sur  l’acide  sulfhydrique  dissous  a été  utilisée  pour 
doser  ce  dernier  corps. 

L’anhydride  sulfureux  réagit  sur  l’hydrogène  sulfuré  ; il  se  forme  de  l’eau 
et  un  dépôt  de  soufre. 

2 1RS  + SO2  = 3S  + 2II2G 

L acide  azotique  réagit  sur  l’hydrogène  sulfuré  et  donne  des  vapeurs 
nitreuses,  de  l'eau  et  du  soufre. 

2 A/.03II  + II 2S  = 2 AzO2  + 2 II20  + S 

L hydrogène  sulfuré  précipite  les  solutions  salines  des  corps  suivants  : 
arsenic,  antimoine,  étain,  or,  platine,  molybdène,  palladium,  mercure, 
plomb,  argent,  bismuth,  cuivre,  cadmim,%  osmium.  Le  zinc  est  précipité 
quand  il  se  trouve  en  combinaison  avec  un  acide  organique. 

Caractères.  — L’odeur  de  l’hydrogène  sulfuré  est  des  plus  caractéristiques  : 
en  outre,  ce  corps  précipite  en  noir  les  solutions  des  sels  d’argent,  et  des  sels 
de  plomb  ; il  n’a  aucune  action  sur  le  nitro-prussiate  de  soude  ; cette  réaction 
le  différencie  des  sulfures. 

Dosage.  — Pour  le  doser,  on  a recours  à la  sulfhydrométrie. 

SULFHYDROMÉTRIE 

Principe.  — L’hydrogène  sulfuré  en  dissolution  mis  en  présence  de  l’iode 
donne  du  soufre  et  de  l’acide  iodhydrique 

2 I + II2S  = 2 III  + S 

254  34 

Les  monosulfures  se  comportent  de  même 

2 I + Na2S  = 2 Nal  + S 
234  7tT 

Avec  les  polysulfures  la  réaction  est  la  même,  mais  la  quantité  d’iode 
employée  est  proportionnelle  non  pas  à la  totalité  du  soufre,  mais  bien  à la 
quantité  de  soufre  nécessaire  pour  constituer  un  monosulfure 

21  + Na2Sn  =:  2 Nal  + Sn 

Si  donc  on  ajoute  de  l’iode  à une  liqueur  contenant  de  l’hydrogène  sulfuré 
ou  un  sulfure,  la  liqueur  restera  incolore,  tant  que  le  sulfure  n’aura  pas  été 
décomposé  en  totalité  ; mais  alors  une  goutte  d’iode  colorera  la  liqueur  et 
sera  surtout  facile  à déceler  au  moyen  de  l’empois  d’amidon  qui  donnera 
une  coloration  bleue. 
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Ajoutons  encore  que  l hyposulfite  de  soude  se  comporte  de  même  vis-à-vis 
de  l’iode. 

2 S203  Na2  + I!  = SH)'* 1 II  Na2  + 2 Nal 

hyposultïte  254  tétrathionate 

406  (l) 

Réactif.  — On  l’utilise  fréquemment,  soit  à l’état  gazeux,  soit  en  solution  : 
cette  solution  est  limpide,  si  elle  est  récente  exposée  à l’air,  elle  en  absorbe 
l’oxygène,  se  décompose,  se  trouble,  dépose  du  soufre  et  perd  l’odeur  qui  la 
caractérise.  Elle  se  conserve  mieux  à l’abri  de  la  lumière. 


Usages.  — Il  sert  à préparer  un  certain  nombre  de  sulfures. 

Usages  médicaux.  — Ce  corps  n’est  ordinairement  pas  administré  en  nature. 
Battesti  administre  à jeun  ou  quatre  heures  après  le  repas,  une  à deux  cuille- 


(1)  Appareils.  — Burette  graduée  par  1/10°  de.C.C. 

Ballon  de  100  C.C. 

Flacon  bouché  de  200  C.C. 

Réactifs.  — Liqueur  normale  décime  d’iode  (12^,7  par  litre). 

I C.C.  = 0^,0017  de  1I4S  =0  ,0016  de  S = 0,0248  hyposulfite. 

= 0°'r,0032  SCF  = 0,0039  de  NaS. 

Empois  d’amidon  à 1/100°. 

Solution  de  carbonate  d’ammoniaque. 

Mode  opératoire.  — Il  faut  opérer  à une  température  assez  basse,  parce  qu’à  chaud 
il  peut  se  former  de  l'acide  sulfurique  et  que  la  réaction  sur  l’eau  amidonnée  se  pro- 
duit beaucoup  mieux  à froid  qu’à  chaud. 

II  faut  éviter  le  contact  de  l’air  qui  altère  les  monosulfures. 

Ilne  faut  pas  que  la  liqueur  contienne  plus  de  4 millièmes  de  son  poids  d’hydro- 
gène sulfuré  : sans  cela,  la  réaction  est  incomplète  ; il  faut  alors  étendre  la  liqueur 
d’eau  distillée  bouillie  ou  l’additionner  de  carbonate  d’ammoniaque. 

On  prend  100  C.C.  du  liquide  à titrer;  on  l’introduit  dans  le  flacon.  On  ajoute  de 
1 empois  d’amidon,  un  peu  de  carbonate  d’ammoniaque  et  enfin  on  ajoute  la  liqueur 
titrée  d’iode,  jusqu  à ce  qu’on  ait  obtenu  une  coloration  bleue  persistante. 

Le  résultat  est  simple  à calculer. 

Quand  on  tient  a des  résultats  très  précis,  on  opère  de  la  manière  suivante  qui 
exige  en  plus  une  liqueur  normale  décime  d’hyposulflte  de  soude  (24s  ,8  par  litre). 

A 100  C.C.  du  liquide  à essayer,  on  ajoute  d'un  seul  coup  et  en  excès  un  volume 
connu  de  la  liqueur  N/10  d’iode,  soit  30  C.C.  par  exemple:  on  agite,  puis  au  moyen 
de  la  burette  graduée,  on  ajoute  la  liqueur  N/10  d’hyposulfite  jusqu’à  décoloration  ; 
admettons  qu’on  en  ait  employé  91  divisions  : on  dira  : 300  divisions  — 91  = 209  divi- 
sions de  liqueur  d iode  ont  été  utilisées  pour  réagir  sur  l’hydrogène  sulfuré  : 
1 C.C.  =08,0017  IFS:  209  divisions  = O®1', 03553;  100  C.C.  d’eau  contiennent  donc 
Os  ,03553  IFS  et  un  litre  en  contient  08r,3553. 

Nous  conseillons  de  toujours  employer  cette  méthode. 
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rées  à café  par  jour  d'uue  solution  d’un  gramme  de  monosulfure  de  sodium 
dans  500  grammes  d’eau  distillée  ; immédiatement  après  la  solution,  le  malade 
absorbe  une  cuillerée  à café  de  potion  de  Rivière  ou  un  verre  d’eau  deSeltz. 
Les  deux  gaz  sont  éliminés  par  les  poumons  : on  peut  donc  traiter  ainsi  les 
affections  pulmonaires.  On  n’observe  ni  dégoût,  ni  irritation. 

Le  docteur  Bergeon  avait  proposé  de  traiter  les  phtisiques  au  moyen  d’in- 
jections rectales  d’acide  sulfhydrique  ; d’après  Arnozan  et  Ferré,  ces  lave- 
ments présentent  le  grave  inconvénient  d’abolir  la  fonction  glycogénique  du 
foie  et,  par  conséquent,  ils  doivent  être  administrés  avec  une  grande  réserve. 

Toxicologie.  — L’hydrogène  sulfuré  est  un  poison  violent  ; mêlé  à l’air  atmos- 
phérique dans  la  proportion  de  1/1500,  il  peut  tuer  un  oiseau  de  petite  taille  : 
1/800  peut  donner  la  mort  à un  chien,  1/250,  à un  cheval.  Injecté  par  les 
veines  ou  absorbé  par  l’estomac,  il  est  beaucoup  moins  dangereux.  En  effet 
dans  ces  conditions,  l’acide  sulfhydrique  arrive  aux  poumons,  après  avoir 
passé  dans  le  cœur  droit,  eL  de  là  il  s’élimine  dans  l’atmosphère  avec  l’acide 
carbonique  contenu  dans  le  sang,  de  sorte  que  le  cœur  gauche  n’en  reçoit 
qu’une  faible  quantité  qui  se  répand  dans  l’organisme.  C’est  cette  minime 
quantité  qui,  transportée  dans  la  circulation,  activerait  légèrement  la  fonc- 
tion des  follicules  sudoripares. 

D’après  MM.  Brouardel  et  Love,  les  phénomènes  d’intoxication  sont 
variables  suivant  les  proportions  d’hydrogène  sulfuré  contenues  dans  l’air. 
Dans  un  mélange  à 0,02,  les  chiens  meurent  le  plus  souvent  en  deux  ou 
trois  minutes,  et  la  mort  semble  nettement  être  due  à une  action  sur  les 
centres  nerveux  ; on  observe  des  mouvements  convulsifs  désordonnés  : dans 
un  mélange  à 0,005,  la  mort  arrive  dans  un  délai  variant  de  dix-sept  à 
cinquante  minutes  et  aux  phénomènes  nerveux  se  joignent  des  phéno- 
mènes que  l’on  peut  rapporter  à l’asphyxie  ; on  peut  remarquer  l’affaiblis- 
sement général,  le  ralentissement,  l'insensibilité  du  pouls,  la  suspension  de 
la  respiration,  la  dilatation  de  la  pupille,  le  relâchement  des  sphincters.  Si  la 
mort  ne  survient  pas,  l’organisme  reste  affaibli  pendant  quelques  jours. 

Les  cadavres  des  animaux  intoxiqués  se  putréfient  rapidement.  A l’autopsie 
faite  immédiatement  ou  plus  tard,  on  sent  une  odeur  d’hydrogène  sulfuré, 
plus  ou  moins  prononcée.  Le  cœur  contient  un  sang  noir  ; les  organes  paren- 
chymateux sont  gonflés  d’un  sang  de  la  même  couleur  ; les  muscles  sont  noirs 
également,  ce  qui  tient  à la  coloration  du  sang  : ils  sont  flasques  et  immédia- 
tement après  la  mort,  ils  ne  se  contractent  que  peu  ou  point  sous  l’influence 
de  l’étincelle  électrique. 

Le  mécanisme  de  cet  empoisonnement  est  des  plus  simples  ; l’acide  sul- 
fhydrique se  fixe  sur  le  globule  sanguin,  et  n’en  est  déplacé  qu’avec  peine 
par  l'oxygène  de  l’air. 
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Traitement.  — On  fait  respirer  de  l’oxygène,  ou  au  moins  un  air  aussi  pur 
que  possible  : avec  l’oxygène,  on  obtient  des  résultats  remarquables. 

Autrefois  on  avait  proposé  bien  des  corps  et  en  particulier  le  chlore  qui 
devait  donner  naissance  à de  l’aeide  chlorhydrique  et  à du  soufre  ; mais 
cette  réaction  se  produit-elle  dans  l’économie  ? De  plus,  il  est  toujours 
imprudent  d’avoir  recours  à un  antidote  toxique. 

Recherche.  — Pour  rechercher  l’acide  sulfhydrique,  on  fait  barboter  un 
courant  d’air  dans  le  sang,  et  on  le  reçoit  dans  une  solution  d’acide  arsénieux 
ou  de  sulfate  de  cadmium. 

Dans  l’air,  on  pourrait  le  retrouver  au  moyen  du  papier  à l’acétate  de 
plomb. 

Les  signes  les  plus  caractéristiques  de  cet  empoisonnement  consistent 
dans  l’aspect  noir  du  sang  et  des  tissus  et  la  rapidité  de  la  putréfaction.  Les 
globules  du  sang  sont  comme  déchiquetés. 

Les  cas  d’empoisonnement  par  l’hydrogène  sulfuré  non  mélangé  avec 
d’autres  substances  toxiques  sont  très  rares. 

SULFURES  MÉTALLOÏDIQUES 

En  général,  le  soufre  n’a  pas  une  grande  tendance  à se  combiner  avec  les 
métalloïdes  ; parmi  les  plus  importants  de  ces  composés,  citons  : 

Les  sulfures  de  phosphore  ; • 

Les  sulfures  d’arsenic  ; 

Les  sulfures  d’antimoine  ; 

Les  chlorures  de  soufre  ; 

L’iodure  de  soufre  ; 

Le  sulfure  de  carbone,  etc. 

I 

SULFURES  MÉTALLIQUES 

Les  métaux  ont  une  si  grande  affinité  pour  le  soufre,  que  la  plupart  de 
leuis  mineiais  sont  des  sullures.  « Le  soufre  est  le  grand  mméralisateur  des 
métaux.  » 

Classification.  — Les  sulfures  ont  la  plus  grande  analogie  avec  les  oxydes. 
Comme  eux,  ils  peuvent  être  divisés  en 

1°  Sulfures  basiques , formule  générale  M2S 

2°  — acides , — — MS2  ou  MS3  ou  MS“ 

3°  — indifférents , — — M-’S* 

4°  — salins , — (sel  de  Sciilippe) 

Etat  naturel.  — Nous  avons  déjà  dit  que  les  sulfures  étaient  très  abon- 
damment répandus  dans  la  nature.  Citons  parmi  les  plus  importants  les 
sulfures  d’arsenic,  d’antimoine,  de  mercure,  d’argent,  de  plomb,  de  cuivre, 
de  fer,  de  zinc,  etc. 
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Préparation.  — 1°  On  chauffe  ensemble  le  soufre  el  le  métal  à sulfurer 
(antimoine,  fer)  ; 

2°  On  fait  un  mélange  de  soufre  et  du  métal,  et  on  l'humecte  d’eau  (fer); 

3°  On  soumet  à des  pressions  considérables  de  (7  à 8 000  kilogrammes)  un 
mélange  intime  de  soufre  et  du  métal  (plomb)  ; 

4°  On  calcine  les  sulfates  mélangés  à du  charbon  (baryum)  ; 

3°  On  traite  une  solution  saline  par  l’hydrogène  sulfuré  ou  le  sulfhydrate 
d’ammoniaque  ; 

G”  On  chauffe  soit  à sec,  soit  en  présence  de  l’eau,  un  mélange  de  soufre  et 
de  carbonate  alcalin  ou  d’une  base  terreuse  : si  on  opère  à sec,  on  obtient 
un  mélange  de  sulfate  et  de  sulfure  ; si  on  opère  en  présence  de  l’eau, 
l’hyposulfîte  remplace  le  sulfate; 

1°  On  fait  passer  un  courant  de  sulfure  de  carbone  sur  un  mélange  de  char- 
bon et  de  l’oxyde  du  métal  à sulfurer;  ce  mélange  est  porté  au  rouge  dans 
un  tube  de  porcelaine  (aluminium). 

• 

Propriétés  physiques.  — Les  sulfures  ont  beaucoup  d’analogie  avec  les 
oxydes  ; les  sulfures  alcalins  et  alcalino-terreux  sont  solubles  ; les  autres  sont 
insolubles  ; en  général,  ils  sont  opaques  et  cassants,  mauvais  conducteurs  de 
la  chaleur  et  de  l’électricité  ; il  faut  excepter  le  sulfure  d’argent,  le  bisulfure 
d’étain  (or  mussif)  et  quelques  autres  qui  possèdent  même  l’éclat  métallique. 

Les  sulfures  insolubles  sont  généralement  colorés  et  souvent  leur  couleur 
est  caractéristique  ; le  sulfure  de  cadmium  est  jaune  ; le  sulfure  de  zinc  est 
blanc  ; le  sulfure  d’antimoine  hydraté  est  jaune  orangé,  etc.  Quelques-uns 
sont  employés  en  teinture. 

La  chaleur  peut  réagir  sur  eux  de  bien  des  manières  différentes. 

1°  Elle  peut  donner  naissance  à une  modification  allotropique  ; c’est  ainsi 
que  le  sulfure  noir  de  mercure  se  transforme  en  cinabre  sous  l'influence  de 
la  chaleur; 

2°  Elle  peut  les  fondre  et  les  volatiliser  sans  décomposition; 

3°  Elle  peut  les  décomposer; 

4°  Quelques  polysulfures  sont  ramenés  à un  état  inférieur  de  sulfuration. 

Propriétés  chimiques.  — L’action  de  l’oxygène  est  assez  variable. 

A sec,  il  se  forme  le  sulfate  correspondant  si  celui-ci  est  indécomposable 
par  la  chaleur;  si  le  sulfate  est  décomposable,  on  obtient  un  oxyde  et  de 
l’anhydride  sulfureux  ; si  l’oxyde  lui-même  est  décomposable  par  la  chaleur, 
on  obtient  le  métal. 

Par  voie  humide,  avec  les  sulfures  des  métaux  proprement  dits,  on  obtient 
un  sulfate  ; avec  les  sulfures  alcalins  et  alcalino-terreux,  il  se  produit  un 
hyposulfite. 

En  général  le  chlore  sec  donne  naissance  à un  chlorure  métallique  et  à du 
chlorure  de  soufre. 

Avec  le  chlore  humide,  la  réaction  est  la  même,  mais  sous  l’influence  de 
l’eau,  le  chlorure  de  soufre  se  décompose  et  donne  naissance  aux  acides 
chlorhydrique  et  sulfurique. 

L’hvdrogène  réduit  un  certain  nombre  de  sulfures. 

Le  carbone  en  ramène  quelques-uns  à un  état  inférieur  de  sulfuration. 

Caractères.  — Tous  les  sulfures  traités  par  un  acide  dégagent  de  l’hydro- 
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--•(‘lie  sulfuré;  mais  il  existe  trois  sortes  de  sulfures  qu’il  importe  de  distinguer 
entre  eux,  ce  sont  les  sulfhydrates  de  sulfures,  les  monosulfures  et  les  polv- 

sulfures. 

Les  sulfhydrates  de  sulfures  possèdent  les  caractères  suivants  : 

1°  Avec  le  sulfate  de  manganèse,  précipité  de  sulfure  de  manganèse  et 
dégagement  d hydrogène  sulfuré. 

2°  Par  les  acides,  dégagement  d’hydrogène  sulfuré  sans  dépôt  de  soufre. 
3°  Avec  une  solution  de  chloral  à 1/3,  dépôt  de  soufre  sans  coloration  b 
4°  Avec  le  nitro-prussiate  de  soude,  rien. 

Les  monosulfures  donnent  les  caractères  ci-après  : 

[o  par  le  sulfate  de  manganèse,  précipité,  mais  sans  dégagement  d’hydro- 
gène sulfuré. 

2°  Parles  acides,  dégagement  d’hydrogène  sulfuré  sans  dépôt  de  soufre. 

3°  Avec  la  solution  de  chloral,  dépôt  rouge  et  liquide  rouge. 

4°  Avec  le  nitro-prussiate  de  soude,  coloration. 

Les  polysulfures  se  différencient  de  la  manière  suivante  : 

!»  Par  les  acides,  dégagement  d’hydrogène  sulfuré  et  dépôt  de  soufre. 

2Û  Avec  le  chloral,  comme  les  monosulfures. 

3°  Avec  le  nitro-prussiate,  comme  les  monosulfures. 

Dosage.  — Voyez  l’article  Sulfhydrométrie,  p.  300. 

Pour  doser  le  soufre  dans  les  sulfures  insolubles , on  en  pèse  environ 
Ogr  go  ; 0n  mélange  avec  25  grammes  d’une  poudre  composée  de  G parties  de 
carbonate  de  soude  sec  et  d’une  partie  de  chlorate  de  potasse  ; on  fond  dans 
un  creuset  ; on  reprend  par  l’eau  bouillante  ; on  filtre  et  dans  la  liqueur  on 
dose  les  sulfates  par  le  chlorure  de  baryum,  après  l’avoir  acidulée  par  l'acide 
chlorhvdrique  et  avoir  chassé  l’acide  azotique  en  évaporant  à siccité  et  arro- 
sant à plusieurs  reprises  avec  de  l'acide  chlorhydrique. 

Pour  les  sulfures  solubles , la  méthode  suivante  appliquée  aux  eaux  miné- 
rales donne  la  solution  des  cas  les  plus  complexes. 

Dans  une  eau  minérale,  on  peut  avoir  de  l’hydrogène  sulfuré  et  des  mono- 
sulfures, mais,  par  exposition  à l’air,  ces  composés  s’oxydent  en  donnant 
naissance  à des  polysulfures  et  à des  hyposulfites.  Nous  supposerons  donc 
que  nous  avons  ces  quatre  sortes  de  corps  à doser;  de  plus,  les  eaux  miné- 
rales contiennent  souvent  des  silicates  et  des  carbonates  alcalins  qui  pré- 
sentent des  inconvénients  dans  la  méthode  analytique  que  nous  allons 
développer. 

a)  On  précipite  le  liquide  à analyser  par  un  excès  d’une  solution  légère- 

1 II  faut  que  le  chloral  soit  en  excès  et  que  la  réaction  de  la  liqueur  reste  légèrement  acide 
ou  tout  au  moins  neutre  au  tournesol,  ce  à quoi  on  arrive  en  versant  le  sulfure  dans  un 
excès  de  chloral  (Prunier). 
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ment  acide  d’azotate  de  cadmium  ; on  obtient  ainsi  à l’état  de  sulfure  de  cad- 
mium tout  le  soufre  qui  était  à l’état  d’hydrogène  sulfuré,  de  monosulfure 
ou  de  polysulfure. 

b)  A un  autre  échantillon  de  liquide,  on  ajoute  une  solution  de  sulfate  de 
manganèse;  on  précipite  ainsi  à l’état  de  sulfure  le  soufre  qui  était  à l’état 
de  monosulfure  ou  de  polysulfure. 

c)  Sur  un  troisième  échantillon,  on  fait  un  dosage  sulfhydrométrique  après 
addition  de  chlorure  de  baryum.  (Ce  sel  précipite  les  carbonates,  les  silicates 
et  les  hyposulfites  qui  réagissent  sur  l’iode):  on  a ainsi  le  soufre  qui  est  à 
l’état  d’hydrogène  sulfuré  ou  de  monosulfure. 

d)  On  agite  pendant  dix  minutes,  à l’abri  de  l’air,  ISO  C.C.  de  l’eau  à analyser 
avec  du  carbonate  de  plomb  qui  précipite  tout  le  soufre  de  l’hydrogène  sul- 
furé et  des  sulfures  ; on  filtre,  on  mesure  100  C.C.  de  liqueur  et  on  fait  un 
dosage  sulfhydrométrique  ; ce  dosage  indique  seulement  le  soufre  qui  est  à 
l’état  d’hyposulflte. 

Nous  avons  ainsi  complètement  résolu  la  question  proposée. 

L’expérience  (b)  donne  la  totalité  du  soufre  qui  est  à l’état  de  monosulfure 
ou  de  polysulfure, 

Par  différence  entre  b et  c ( b — c)  nous  avons  le  soufre  qui  s’ajoute  au  soufre 
des  monosulfures  pour  en  faire  des  polysulfures. 

La  différence  entre  a et  b (a — b)  nous  donne  le  soufre  qui  est  à l’état  d’hy- 
drogène sulfuré. 

Enfin  d nous  donne  les  hyposulfites. 


BISULFURE  D’IIYDROGÈNE  IFS2  = 66 


II2  = 2 = 3,33  = 2 vol. 

S2  = 64  = 96,97  = 2 vol. 
6<r  = 100,00’  2 vol. 


Le  bisulfure  d’hydrogène  s’obtient  en  versant  une  solution  de  polysulfure 
de  calcium  dans  de  l’acide  chlorhydrique  étendu  de  deux  fois  son  volume 
d’eau.  Au  moment  où  les  deux  liquides  se  mélangent,  leur  masse  devient 
laiteuse  et  laisse  peu  à peu  déposer  le  bisulfure  d’hydrogène  sous  forme  d’un 
liquide  jaune.  Si  on  a fait  le  mélange  dans  un  entonnoir  à robinet,  il  sera 
facile  de  séparer  ce  corps  et  de  l’introduire  dans  un  tube  de  verre  que  l’on 
scellera  ensuite  par  un  coup  de  chalumeau  ; bientôt,  dans  ce  tube,  ou  verra 
se  produire  de  l’acide  sulfhydrique  liquide. 

Le  bisulfure  d'hydrogène  est  un  liquide  jaunâtre  d’une  odeur  fétide,  d’une 
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saveur  piquante,  qui  blanchit  la  langue  comme  le  bioxyde  d’hydrogène  auquel 
il  ressemble  beaucoup.  Il  n’a  pas  été  obtenu  pur  et  ne  sert  qu  à préparer 
l’acide  sulfhydrique  liquide. 

COMBINAISONS  OXYGÉNÉES  DU  SOUFRE 
Le  soufre  donne  avec  l’oxygène  les  composés  suivants  : 


Sesquioxyde  de  soufre S~0‘ 

Anhydride  sulfureux SO" 

— sulfurique SCF 

— persulfurique S207 


Le  sesquioxyde  et  le  peroxyde  sont  décomposés  par  l'eau,  les  deux  autres 
donnent  naissance  aux  acides  sulfureux  et  sulfurique.  Indépendamment  de  ces 
acides,  on  en  connaît  d’autres  dont  les  anhydrides  sont  inconnus.  L’un  se  forme 
par  hydrogénation  de  l’anhydride  sulfureux;  c’est  1 acide  hydrosulfureux: 
un  autre,  l’acide  hyposulfureux  ou  thiosulfurique,  résulte  de  la  Fixation  du 
soufre  sur  l’acide  sulfureux.  Enfin  on  connaît  toute  une  série  d’acides,  portant 
le  nom  de  série  thionique,  qui  pour  le  même  nombre  d’atomes  d’oxygène,  ren- 
ferment des  quantités  croissantes  de  soufre. 

Voici  la  liste  de  ces  composés  oxygénés  et  des  acides  correspondants.  Nous 
avons  souligné  les  termes  inconnus. 


.4  nhydride  h ydrosulfureux 

( Thionyle ) 

SO 

Acide  hydrosulfureux 

SCFII2 

Anhydride  hyposulfureux 

— hyposulfureux  ou  thio- 

(dithionyle) 

S202 

sulfurique 

S’CPH* 

Sesquioxyde  de  soufre 

S2CF 

Anhydride  sulfureux  (sulfuryle) 

SO2 

Acide  sulfureux 

SCFI12 

— sulfurique 

SO3 

— métasulfureux 

S2CPII2 

persulfurique 

S207 

— sulfurique 

SCPII2 

— dithionique 

S2CF 

— dithionique 

S206H2 

— tril  bionique 

S3CF 

— trithionique 

S306I42 

— tétrathionique 

S*CF 

' — tétrathionique 

S406H2 

— pentathionique 

S3CF 

— pentathionique 

S30GII2 

Nous  n’étudierons  en  détail  que  deux  de  ces  composés  oxygénés,  les  anhy- 
drides sulfureux  et  sulfurique. 

V anhydride  hydrosulfureux  n’a  pas  été  isolé  ; les  hydrosulfîtes  ont  été 
découverts  par  P.  Sciiutzenberger  ; on  obtient l’hydrosulfite  de  zinc  en  agitant 
la  limaille  de  zinc  avec  un  bisulfite  alcalin  ; ce  corps  est  très  avide  d’oxygène  ; 
il  décolore  l’indigo  et  le  tournesol,  précipite  le  cuivre  des  sels  cuivriques,  etc.; 
ces  propriétés  furent  utilisées  pour  le  dosage  de  l’oxygène  en  dissolution 
dans  divers  liquides. 

L’acide  tétrathionique  se  forme  par  l’action  de  l’iode  sur  les  byposulfites 
(dosage  de  l’iode). 

Les  métasul/ltes  ont  été  découverts  par  M.  Berthelot  : ils  se  forment  par 
condensation  en  une  seule  molécule  de  deux  molécules  d’un  sulfite  mono- 
métallique,  avec  élimination  d’eau. 

(SCF  KH)2  = S CF,  K2  + IIaO 
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Les  sulliles  monométalliques  sont  moins  stables  que  les  métasulfites  et  se 
transforment  rapidement  en  ceux-ci. 

,011 

L'acide  hy positif ureux  S02y  n’est  connu  qu’en  solution  : celle-ci  est 

NSH 


incolore  et  inodore;  il  se  forme  par  l’action  du  soufre  sur  les  sulfites  et  par 
l’action  de  l’oxygène  sur  les  sulfures.  Donnons  quelques  généralités  sur  les 
hyposulfites. 


H VPO SULFITE S 


Préparation.  — 1°  En  faisant  bouillir  du  soufre  avec  une  solution  d’un 
sulfite,  on  obtient  un  hyposnlfite  : 

SOW  + S — S203Na'2 


2°  L’oxygène  en  réagissant  sur  les  sulfures  donne  naissance  à des  hyposul- 
fites : 

Na- S 2 + O3  = S203Na2 


3°  Les  hyposulfites  de  plomb  et  de  baryte,  étant  peu  solubles,  peuvent  être 
préparés  par  double  décomposition. 

Propriétés.  — La  plupart  des  hyposulfites  sont  solubles  dans  beau  ; les 
hyposulfites  doubles  sont  peu  solubles  dans  l’eau  et  presque  insolubles  dans 
l’alcool. 

Les  acides  les  décomposent  et  donnent,  après  quelques  instants,  un  dépôt 
de  soufre. 

Le  chlore  et  les  hypochlorites  les  transforment  en  sulfates. 

L’iode  et  les  sels  ferriques  les  transforment  en  tétrathionates. 

L’acide  azotique  donne  un  dépôt  de  soufre  et  des  vapeurs  rutilantes. 

Les  chlorures  cuivrique  et  aurique  sont  décomposés  et  donnent  des  tétra- 
thionates et  des  hyposulfites  doubles. 

Les  hyposulfites  alcalins  dissolvent  le  chlorure  d'argent;  la  dissolution  ne 
donne  pas  les  caractères  des  sels  d’argent. 

Avec  l’azotate  d'argent,  ils  fournissent  un  précipité  d’abord  blanc  qui 
noircit  rapidement. 

Caractères.  — Traités  par  les  acides,  les  hyposulfites  donnent  d’abord  un 
dégagement  d’anhydride  sulfureux,  puis  bientôt  après  un  dépôt  de  soufre. 

Dosage.  — Voy.  Sulfhydrométrie , p.  300  et  Hyposulfite  de  sonde. 
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_ . , S = 32  = 50  = 1 vol. 
h<>  — O2  = 32  =50  = 2 vol. 

04  100  2 vol. 


Historique.  — Ce  corps  a dù  être  connu  de  toute  antiquité,  puisqu  il  se 
forme  par  la  combustion  du  soufre  ; mais  c’est  seulement  vers  le  milieu  du 
wne  siècle  qu’il  a été  distingué  des  autres  gaz.  Lavoisier  a déterminé  sa 
composition. 

Etat  naturel.  — L anhydride  sulfureux  se  trouve  a 1 état  de  liberté  dans 
la  nature,  au  voisinage  des  volcans  en  activité  : on  ne  trouve  jamais  de 
sulfites  parce  que  ces  corps  sont  trop  oxydables  ; on  a observe  sa  piésence 
dans  certaines  fermentations  alcooliques  (Haas). 

Préparation.  — Pour  préparer  1 anhydride  sullureux,  on  a îeeouis  à la 
désoxydation  de  l’acide  sulfurique.  Le  soufre,  le  charbon,  le  cuivre,  l’argent 
ou  le  mercure  opèrent  cette  réduction  à 1 aide  de  la  chaleur.  Avec  les 
métaux,  la  réaction  se  produit  conformément  à l’équation  suivante  : 

2 SCP  II2  + Ag2  = SCPAg2  -f  SO2  -f  2 II20 

Avec  le  soufre  on  a 

2 S CPH2  + S = 3 SO2  + 2 H2  O 

Avec  le  charbon,  la  réaction  principale  est  présentée  par  1 équation  sui- 
vante . 

2 SCP  II2  + G = 2 SO2  + CO2  + 2 H20 

Outre  les  corps  indiqués  par  cette  équation,  il  se  produit,  par  le  fait  de 
réactions  secondaires,  de  l’oxyde  de  carbone,  des  carbures  d hydrogène  et 
divers  autres  produits  gazeux  ('!). 


(1)  Appareils.  — Appareil  (fîg.  313)  si  l'on  veut  SO2  gazeux. 

— (fig.  314)  — en  solution. 

Réactifs.  — Acide  sulfurique.  — Cuivre  ; c’est  le  métal  le  plus  souvent  employé. 

Mode  opératoire.  — Introduisez  dans  le  ballon  l’acide  et  le  métal  ; montez  1 appa- 
reil ; chauffez  avec  précaution  ; aussitôt  que  le  dégagement  commence,  cessez  le  feu; 
sans  cela  la  réaction  deviendrait  tumultueuse. 

Si  vous  désirez  le  gaz  sec,  mettez  de  l’acide  sulfurique  dans  le  flacon  laveur,  et 
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Dans  1 industrie,  on  obtient  l’anhydride  sulfureux  par  la  combustion  directe 

I 


B 


Fig.  314.  — Solution  de  SO*. 


du  soufre  ou  des  pyrites,  ou  en  traitant  l’acide  sulfurique  par  la  sciure  de  bois. 


recevez  sur  le  mercure.  Si  vous  ne  tenez  pas  à obtenir  le  gaz  sec,  mettez  de  l’eau  clans 
le  flacon  laveur. 

Si  vous  désirez  obtenir  la  solution  d’anhydride  sulfureux,  employez  l’eau  distillée 
bouillie  pour  la  débarrasser  de  l’air.  Terminez  l’appareil  par  une  éprouvette  conte- 
nant un  lait  de  chaux  qui  arrêtera  les  dernières  bulles  gazeuses. 

En  remplaçant  le  cuivre  par  du  mercure,  la  réaction  est  plus  régulière  et  le  résidu, 
est  du  sulfate  de  mercure,  qui  a un  certain  nombre  d’usages. 
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Propriétés  physiques.  — L’anhydride  sulfureux  est  un  gaz  incolore,  d’une 
odeur  caractéristique. 

L’eau  en  dissout  40  volumes  à 20°  et  80  volumes  à 0°.  Cette  solution  a une 
densité  de  1 ,053. 

L’alcool  en  dissout  113  volumes  à 20°.  Il  est  également  soluble  dans  la 
glycérine  : cette  solution  se  conserve  bien. 

La  densité  de  l’anhydride  sulfureux  à 0°  est  de  2,21. 

Il  se  liquéfie  à — 10°  sous  la  pression  ordinaire  ; son  évaporation  sous 
l’influence  d’un  courant  d’air  fait  descendre  le  thermomètre  à — 60°;  dans  le 
vide  il  descend  à — 68°.  Pictet  a utilisé  cette  propriété  pour  la  préparation 
industrielle  de  la  glace. 


Propriétés  chimiques.  — L’oxygène  et  l’anhydride  sulfureux  secs  ne  réagis- 
sent pas  l’un  sur  l’autre  dans  les  conditions  ordinaires;  mais  en  présence 
d’un  corps  poreux  ou  sous  l’influence  de  l’étincelle  électrique,  ils  se  com- 
binent et  donnent  de  l’anhydride  sulfurique. 

Si  les  gaz  sont  humides,  la  réaction  est  au  contraire  assez  rapide  et  donne 

de  l’acide  sulfurique. 

SO2  + O + II20  = S CPH 2 


Cette  réaction  explique  la  présence  de  l’acide  sulfurique  dans  1 eau  de  pluie  de 
Manchester,  ville  où  l’on  brûle  beaucoup  de  houille  assez  souvent  pyriteuse. 
L’hydrogène  réduit  l’anhydride  sulfureux  et  le  fait  passer  à l’état  d hydro- 


gène sulfuré. 


SO2  + 6 II  = 2 II20  + II2  S 


Sous  l’influence  des  agents  oxydants,  tels  que  le  chlore,  l’iode,  l'acide 
azotique,  etc.,  l’anhydride  sulfureux  se  transforme  en  acide  sulfurique.  Avec 
l’acide  azotique  la  réaction  est  la  suivante  : 

2 AzOfll  + SO2  = S04II2  -{-  2Az02 

Avec  l’eau,  l’anhydride  sulfureux  donne  plusieurs  hydrates,  tels  que 
S02,14  H20,  S029II20,  S02II20.  Ce  dernier  est  très  important,  puisque  c’est 

l’acide  sulfureux.  C’est  un  acide  bibasique. 

L’anhydride  sulfureux  décolore  les  substances  organiques;  les  violettes, 
les  roses,  le  tournesol  perdent  leur  couleur  à son  contact;  mais  au  moyen 
d’une  liqueur  ou  alcaline  ou  acide,  on  rend  de  la  couleur  à ces  substances  ; 
la  couleur  n’était  donc  pas  détruite,  mais  avait  changé  de  nature. 

Caractères.  — L’anhydride  sulfureux  se  reconnaît  à son  odeur  et  à son  avi- 
dité pour  l’oxygène;  il  réduit  les  solutions  de  bichromate  potassique,  de  per- 
manganate potassique,  des  sels  d’or,  des  sels  ferriques,  d’acide  iodique,etc. 

Quand  on  met  en  contact  du  gaz  sulfureux  et  une  solution  d’acide  iodique, 
l’iode  est  mis  en  liberté;  si  on  ajoute  alors  de  l’eau  amidonnée,  il  se  forme 
de  l’iodure  d’amidon  qui  est  bleu.  Il  ne  faut  pas  ajouter  un  excès  danhy- 
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< 1 ride  sulfureux  qui  transformerait  l’iode  en  acide  iodhydrique  et  décolore- 
rait par  conséquent  l’iodure  d’amidon,  cette  réaction  permet  de  rechercher 
SO2  dans  les  gaz  au  moyen  d’un  papier  iodaté  amidonné. 

L’hydrogène  naissant  fait  passer  l’anhydride  sulfureux  à l’état  d’acide  sul- 
fhydrique.  Si  dans  un  appareil  à hydrogène,  on  introduit  une  substance  con- 
tenant de  l’anhydride  sulfureux,  le  gaz  qui  se  dégagera  noircira  une  solution 
d’un  sel  de  plomb.  C'est  ainsi  qu’on  essaye  si  les  laines  blanchies  au  soufre 
ont  été  complètement  lavées. 

Une  solution  saturée  d’azotate  de  cadmium  est  diluée  au  20°  avec  une  solu- 
tion d’aniline  à 20  ou  2o  grammes  par  litre.  Au  moment  du  besoin,  on  ajoute 
à une  petite  quantité  de  cette  solution  le  100e  environ  de  son  volume  d’acide 
acétique  pour  l’aciduler  et  on  agite.  L’extrémité  d’une  baguette  de  verre, 
plongée  dans  ce  mélange,  puis  portée  à 1 ou  2 centimètres  au-dessus  du  goulot 
d’un  flacon  débouché,  renlermant  une  solution,  même  ancienne,  d’acide  sulfu- 
reux, se  recouvre  très  vite  d’un  enduit  blanc,  surtout  visible  si  on  l’étale  sur 
une  lame  de  verre  et  qui,  examiné  au  microscope,  présente  des  lamelles 
hexagonales  régulières  d’une  extrême  netteté.  Si  le  mélange  cadmique  n’est 
pas  acidulé  avant  Faction  de  SO-,  la  réaction  semble  plus  sensible  et  le 
précipité  paraît  se  former  plus  rapidement,  mais  quand  on  l’examine  au 
microscope,  les  lamelles  hexagonales  sont  presque  complètement  remplacées 
par  des  cristaux  radiés  beaucoup  moins  caractéristiques.  Cette  réaction  est 
fondée  sur  la  formation  d’un  sulfite  double  de  cadmium  et  d’aniline  inso- 
luble (Denigès). 

On  peut  encore  plonger  dans  le  milieu  gazeux  dans  lequel  on  veut  recher- 
cher SO2  une  baguette  de  verre  trempée  dans  un  mélange  d'eau  chlorée  ou 
d’eau  bromée  et  de  chlorure  de  baryum  acidulé  par  l’acide  chlorhydrique. 
Les  cristaux  très  petits  apparaissent  au  microscope,  sous  forme  de  losanges 
allongés,  isolés,  ou  maclés  en  croix.  Ce  procédé  donne  de  bons  résultats, 
mais  il  nécessite  l’absence  complète  de  vapeurs  d’acide  sulfurique,  ce  dont 
on  peut  se  rendre  compte  à l’aide  d’une  baguette  témoin  mouillée  seulement 
de  chlorure  de  baryum  acidulé  (Denigès). 

Dosage.  — Quand  l’anhydride  sulfureux  est  mélangé  à d’autres  gaz,  on 
l’absorbe  au  moyen  du  bioxyde  de  manganèse  ou  du  bioxyde  de  plomb  qui 
le  transforment  en  acide  sulfurique.  La  diminution  du  volume  primitif  in- 
dique la  quantité  de  gaz  sulfureux. 

Quand  il  est  en  solution,  on  le  dose  au  moyen  d’une  liqueur  titrée  d’iode 
qu’il  transforme  en  acide  iodhydrique  : 

SO2  -F  2 II20  + 21  = SOII2  + 2 III  (1) 

64  254 


(I)  Matériel.  — Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 
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Réactif.  — Ce  corps  a été  employé  quelquefois  dans  les  laboratoires  pour 
faire  disparaître  le  chlore. 

SO2  -f  2 Cl  + 2 II20  = S04H2  + 2 HCl 

Ce  cas  se  présente  en  toxicologie  quand  on  a détruit  les  substances  orga- 
niques par  le  chlore. 


Fig.  315.  — Fumigations  sulfureuses. 

Us\ges.  — Dans  l’industrie,  il  est  employé  pour  la  décoloration  des 
soies  et  des  laines,  des  gélatines,  des  cerises,  etc.,  dans  la  préparation  des 
sulfites,  de  l’acide  sulfurique,  etc. 


Ballon  jaugé  de  100  C.C. 

Flacon  de  200  C.C.  environ. 

Réactif.  — Liqueur  N/10  d’iode  (12sr,7  par  litre). 

1 C.C.  = 0sr, 003195  SO2 
Empois  d’amidon. 

Mode  opératoire.  — La  liqueur  sulfureuse  doit  être  très  étendue  et  ne  pas  conte- 
nir plus  de  0,0004. 

On  en  mesure  100  C.C.  ; on  ajoute  du  carbonate  d’ammoniaque  ou  un  bicarbonate 
alcalin,  un  peu  d’empois  d’amidon  et  enfin  la  liqueur  N/ 10  d’iode,  au  moyen  de  la 
burette  graduée  jusqu’à  ce  que  la  coloration  bleue  apparaisse. 

On  titre  tout  aussi  bien  les  sulfites.  . , 

Le  nombre  de  C.C.  employés  de  liqueur  N/10  d’iode  X 3m?,19o  donne  la  quantité 

de  SO2  contenu  dans  100  C.C.  du  liquide  titré. 
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Usages  médicaux.  — Les  fumigations  de  gaz  sulfureux  ont  été  employées 
dans  le  traitement  de  la  gale  et  de  beaucoup  de  dartres  vésiculeuses  et  pustu- 
leuses. Le  corps  entier  du  malade  (fig.  315)  à l’exception  de  la  tête,  ou  le 
membre  que  l’on  veut  traiter,  est  enfermé  dans  une  caisse  où  arrive  l’anhy- 
dride sulfureux  produit  par  la  combustion  du  soufre,  qui  s’effectue,  soit  dans 
1 intérieur  de  l’appareil,  soit  dans  un  fourneau  spécial.  Ces  fumigations 
s emploient  encore  dans  le  traitement  des  rhumatismes  apyrétiques,  des 


maladies  des  os,  des  scrofules,  de  la  paraplégie,  des  névralgies  sciati- 
ques, etc. 

Le  traitement  de  la  tuberculose  par  l’acide  sulfureux  a été  essayé  depuis 
lort  longtemps  : entre  les  mains  de  Dujardin-Beaumetz,  ce  procédé  a donné 
des  résultats  qui  « sans  être  très  merveilleux  sont  néanmoins  fort  satisfai- 
sants ».  Chez  quelques  malades,  on  observe  une  diminution  de  la  toux,  de 
l’expectoration,  une  augmentation  de  l’appétit  et  des  forces;  souvent  ils 
dorment,  ce  qu’ils  ne  pouvaient  faire  auparavant.  Chez  d’autres  on  n’observe 


aucune  amélioration  ; enfin  on  en  trouve  qui  ont,  durant  les  séances  d’inha- 
lation, de  tels  accès  de  toux  et  de  suffocation,  qu’ils  ne  peuvent  les  sup- 


porter. 

Le  docteur  Auriol  a obtenu  d’un  peu  meilleurs  résultats.  Le  traitement  a 
eu  une  durée  moyenne  de  G à 8 mois. 

Pour  faire. ces  inhalations,  Dujardin-Beaumetz  a successivement  utilisé  la 
combustion  de  l’hydrogène  sulfuré,  celle  du  sulfure  de  carbone,  la  décompo- 
sition des  sulfites  par  un  acide;  il  a renoncé  à tous  ces  procédés  pour  avoir 

recours  à la  combustion  directe  du  soufre  au  moyen  des  bougies  Deschiens. 

✓ 

Ces  bougies  sont  simplement  constituées  par  des  cylindres  de  soufre 
munis  d’une  mèche  de  bougie  et  enveloppés  dans  du  papier  qui  empêche 
le  soufre  de  couler  : ces  bougies  sont  de  différents  diamètres  et  brûlent,  le 
n°  0,  5 grammes  de  soufre  à l’heure,  le  n°  1,  10  grammes. 

Dans  une  salle  de  30  m3,  la  bougie  n°  0 peut  rester  allumée  pendant 
presque  toute  la  durée  de  l’inhalation,  dès  que  les  malades  y sont  un  peu 
habitués. 

Dujardin-Beaumetz  avait  également  essayé  les  injections  sous-cutanées.  Il 
injectait  2 ou  3 C.C.  de  vaseline  liquide  saturée  d’anhydride  sulfureux 
(1,50  à 2 grammes  de  SO2  p.  100  de  vaseline). 

Le  D‘  Boury  l’a  employé  de  la  manière  suivante  contre  la  coqueluche.  On 
prend  25  grammes  de  soufre  par  mètre  cube  ; on  les  fait  brûler  dans  la  chambre 
à désinfecter  et  on  laisse  les  vapeurs  sulfureuses  pendant  cinq  à six  heures. 
On  ouvre  ensuite  et  on  aère  pendant  cinq  à six  minutes  seulement  : on 
introduit  le  petit  malade  dans  cette  atmosphère  et  on  l’y  laisse  toute  la  nuit. 
Les  premières  inspirations  produisent  une  ou  deux  quintes,  puis  l’enfant 
s’endort  et  les  quintes  ne  reviennent  plus  cette  même  nuit  qu’une  ou  deux 
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fois.  Le  mieux  se  maintient  la  journée  suivante  et  si  l'on  a soin  de  renou- 
veler ce  traitement  plusieurs  jours  de  suite,  en  10, 15  et  rarement  20  jours, 
la  coqueluche  a entièrement  disparu. 

MM.  Dubief  et  Bruiil  (1889)  ont  tiré  les  conclusions  suivantes  de  leur 
travail  sur  la  désinfection  des  locaux  par  l’anhydride  sulfureux. 

1°  L’anhydride  sulfureux  exerce  une  action  microbicide  évidente  sur  les 
germes  contenus  dans  l’air. 

2°  Cette  action  est  manifeste  surtout  lorsque  le  milieu  est  saturé  de  vapeur 
d’eau. 

3°  L’anhydride  sulfureux  agit  surtout  sur  les  germes  des  bactéries. 

4°  Employé  à l’état  pur,  il  peut  détruire,  lorsque  son  action  est  prolongée, 
des  germes  même  à l'état  sec. 

Ces  résultats  ne  sont  pas  tout  à fait  conformes  à ceux  obtenus  précédem- 
ment par  Thoinot.  D’après  cet  auteur,  le  vibrion  septique,  le  charbon  symp- 
tomatique, le  charbon  bactéridien  résistent  à l’acide  sulfureux  à haute  dose 
longtemps  prolongée;  à. la  dose  de  GO  grammes  de  soutre  par  mètre  cube 
avec  un  séjour  de  24  heures,  on  tue  à coup  sûr  les  microbes  suivants  : morve, 
tuberculose,  fièvre  typhoïde,  diphthérie,  choléra  asiatique,  etc. 

D’après  le  médecin-major  Aubert,  le  gaz  sulfureux  ne  ferait  subir  aucune 
altération  aux  objets  meublants,  literies  et  autres,  contenus  dans  la  chambre 
traitée  ! 

Toxicologie.  — L’empoisonnement  par  ce  corps  est  trop  rare  pour  nous  en 
occuper  ici  ; comme  contre-poison,  il  faudrait  faire  respirer  avec  grandes 
précautions  de  l’acide  sulfhydrique. 

2 IDS  + SO2  rrr  3 S + 2 H2 O 


SULFITES 


Préparation.  — On  les  prépare  en  général  par  l’action  directe  de  l’anhy- 
dride sulfureux  sur  les  bases  ou  les  carbonates. 

Propriétés  physiques.  — Les  sulfites  sont  mono  ou  bi-métalliques  : nous 
avons  déjà  vu  que  le  sulfite  mono-potassique  se  transformait  aisément  en 
métasulfîte. 

Les  sulfites  alcalins  sont  solubles  : les  sulfites  alcalino-terreux  sont  inso- 
lubles dans  l’eau,  mais  solubles  dans  les  acides  dilués. 

Propriétés  chimiques.  — Les  sulfites  absorbent  facilement  1 oxygène  de  1 aii 


316 


TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

<‘t  se  transforment  en  sulfates;  l'acide  azotique  et  le  chlore  les  changent  éga- 
lement en  sulfates. 


Caractères.  — Traités  par  un  acide,  les  sulfites  dégagent  de  l’acide  sulfureux, 
mais  ne  donnent  pas  de  précipité  de  soufre,  ce  qui  les  distingue  des  hypo- 
sullites. 

Pour  rechercher  les  sulfites  en  présence  des  hyposulfites,  on  neutralise  la 
solution  du  mélange  de  ces  sels  par  l’acide  chlorhydrique,  si  le  mélange  est 
alcalin,  en  évitant  avec  soin  un  excès  d’acide,  et  on  précipite  ensuite  par  le 
chlorure  de  baryum.  La  liqueur  devient  acide  et  contient  de  l’acide  sulfu- 
reux, elle  est  soumise  à la  distillation.  L’acide  sulfureux  est  entraîné  dans 
les  premières  portions  du  liquide  distillé  et  peut  y être  caractérisé.  On  peut 
encore  traiter  la  liqueur  filtrée  par  l’iodure  de  potassium  iodé  et  y rechercher 
la  présence  de  l’acide  sulfurique. 

Ce  procédé  est  basé  sur  ce  fait  que  lorsqu’on  traite  une  solution  d’un  sulfite 
alcalin  neutre  par  du  chlorure  de  baryum,  on  obtient  un  sulfite  bary tique 
neutre  insoluble  et  du  chlorure  alcalin  et  la  liqueur  fortement  alcaline  au 
début  devient  neutre  au  tournesol.  En  opérant  sur  un  bisulfite,  la  moitié  de 
l’acide  sulfureux  reste  en  solution  (Villiers). 

Dosage.  — Pour  doser  les  sulfites  ou  bien  on  a recours  au  procédé  indi- 
qué pour  SO 2,  ou  bien  encore  on  les  transforme  en  sulfates  en  les  fondant 
avec  de  l’azotate  de  potasse.  (Voyez  encore  Sulfites  de  chaux.) 


ANHYDRIDE  SULFURIQUE 


SG3  = 80 


S = 32  = 40  = 1 vol. 
O3  = 48  = 60  = 3 vol. 


80  100  2 vol. 


Préparation.  — Pour  le  préparer,  on  chauffe  vers  40  ou  50°,  dans  une 
cornue  munie  d’un  récipient,  l’acide  sulfurique  de  Nordhausen  ; cet  acide 
est  un  mélange  d’acide  sulfurique  monohydraté  et  d’anhydride  sulfurique; 
une  faible  chaleur  suffit  pour  faire  distiller  l’anhydride. 

Propriétés  physiques.  — L’anhydride  sulfurique  se  présente  en  longues 
aiguilles  soyeuses  et  brillantes  : il  fond  à 18°  et  se  volatilise  à 30°,  mais  il 
ne  tarde  pas  à se  transformer  en  une  modification  isomérique  qui  ne  se  vola- 
tilise plus  qu’à  100°.  Sa  densité  de  vapeur  est  2,77. 

Chauffé  au  rouge,  il  se  transforme  en  O et  anhydride  sulfureux. 

Propriétés  chimiques.  — L’anhydride  sulfurique  dissout  le  soufre  et  sui- 
vant la  quantité  dissoute,  on  obtient  un  produit  de  couleur  différente. 

Quand  on  le  met  en  contact  avec  de  l’eau,  il  produit  le  bruit  d’un  fer 
rouge  qu’on  plonge  dans  ce  liquide,  s’hydrate  et  donne  naissance  à de  l'a- 
cide sulfurique. 
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ACIDE  DE  NORDHAUSEN 


S207IU 


Synonymie.  — Acide  anhydro-sulfurique,  di -sulfurique,  pyro-sulfurique, 
acide  sulfurique  fumant. 

Préparation. — L’anhydride  sulfurique  se  dissout  en  toutes  proportions  dans 
l’acide  sulfurique  concentré,  et  l’acide  de  Nordhausen  en  est  un  exemple,  car 
sa  composition  est  assez  variable  ; mais  si  on  le  refroidit  à 0",  il  donne  des 
cristaux  ayant  pour  formule  S2  O7  H-  ; le  plus  souvent,  il  en  est  presque 
entièrement  composé. 

A Nordhausen,  on  obtient  du  sulfate  ferreux,  au  moyen  de  schistes  pyri- 
teux  ; ce  sulfate  ferreux,  abandonné  à l’air,  se  transforme  en  partie  en  sul- 
fate ferrique  ; on  le  dessèche  et  on  le  chauffe  dans  des  cornues  en  grès  spé- 
ciales, munies  d’un  récipient.  Comme  résidu,  il  reste  du  colcotliar  ; dans  le 
récipient,  on  trouve  l’acide  fumant. 

Par  électrolyse  de  l’acide  sulfurique  ordinaire,  on  en  obtient  également; 
il  se  dégage  de  l’hydrogène  et  de  l’oxygène. 

Propriétés.  — L’acide  anhydro-sulfurique  est  une  masse  cristalline  blanche 
fusible  à -h  35°,  fumant  fortement  à l’air. 

L’acide  sulfurique  de  Nordhausen  est  un  liquide  huileux  généralement 
coloré  en  brun  par  un  peu  de  matières  organiques  : sa  densité  varie  de  1.86 


Sous  l’influence  de  la  chaleur,  il  se  dédouble  en  acide  et  anhydride  sul- 
furiques. 

Réactif.  — Dans  l’industrie,  on  l’emploie  pour  dissoudre  l’indigo  ; il  en 
dissout  deux  fois  plus  que  l’acide  ordinaire  et  en  outre  il  a l’avantage  de  ne 
jamais  renfermer  d’acide  azotique  qui  détruit  l’indigo. 

Il  est  aujourd’hui  employé  en  grandes  quantités  pour  la  fabrication  de 
l’alizarine  artificielle  et  d’autres  matières  colorantes. 

Dans  les  laboratoires,  on  l’emploie  pour  le  dosage  de  l’azote  total  des 
engrais  par  la  méthode  de  Kjeldahl. 


à 1,89. 
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SCPII-  ou  SO2^  = 
\QH 


OU 


S = 32  = 32,65 


rr  98  O4  = 64  = 65,31 
H*  = 2 = 2,04 

98~  100,00 


Synonymie.  — Huile  de  vitriol. 

Etat  naturel.  — Ce  corps  se  trouve  quelquefois  à l’état  de  liberté  dans  la 
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nature  ; on  le  trouve  dans  l’eau  de  pluie  de  Manchester  ; il  existe  dans  l’eau 
du  Rio  Vinagre,  dans  le  lac  de  Tuscarora,  dans  les  eaux  d’Aix-la-Chapelle. 

A l’état  de  sulfates,  il  est  extrêmement  répandu.  Les  urines  éliminent  en 
moyenne  2 grammes  d’acide  sulfurique  par  vingt-quatre  heures. 

Préparation.  — La  préparation  de  l’acide  sulfurique  repose  sur  les  prin- 
cipes suivants  : 

En  brûlant  des  pyrites  ou  du  soufre,  on  obtient  de  l’anhydride  sulfu- 
reux SO2.  L’anhydride  sulfureux  au  contact  de  l’acide  azotique  donne  de 
l’acide  sulfurique  et  de  l’hypo-azotide. 

SO2  + 2 AzCPII  = SCPII2  + 2 (AzCP) 

L’hypo-azotide  en  contact  avec  la  vapeur  d’eau  donne  de  l’acide  azotique 
et  du  bioxyde  d’azote. 

3 AzCP  + 1PO  = AzO  + 2 AzCPII 

Le  bioxyde  d’azote  au  contact  de  l’oxygène  de  Pair  donne  de  l’hypo- 
azotide. 

2 AzO  + O2  = Az2CP 


11  serait  facile  de  démontrer  par  le  calcul  que  théoriquement  la  quantité 
d’acide  azotique  introduite  une  première  fois  dans  la  fabrication  doit  servir 
indéfiniment. 

Dans  les  laboratoires  on  donne  une  idée  de  cette  fabrication  en  faisant 
arriver  dans  un  grand  ballon  par  des  tubes  différents  du  bioxyde  d’azote, 
de  l’anhydride  sulfureux  et  un  courant  d’air;  on  a préalablement  introduit 
un  peu  d’eau  dans  le  ballon  ; au  bout  de  peu  de  temps,  il  est  facile  de  cons- 
tater la  présence  de  l’acide  sulfurique  ; si  on  avait  négligé  d’introduire  de 
l’eau  dans  le  ballon,  on  aurait  vu  se  former  sur  les  parois  du  vase  des  cris- 
taux avant  pour  formule  2SO®,  Az203;  on  les  désigne  sous  le  nom  d 'acide 
azoto -sulfurique  ou  encore  de  cristaux  des  chambres  de  'plomb  parce 
qu’ils  se  forment  dans  les  chambres  de  plomb  quand  la  proportion  d’eau  est 
insuffisante  ; au  reste,  en  présence  de  ce 'liquide,  ils  se  décomposent  et  don- 
nent naissance  à de  l’acide  sulfurique  et  à de  l’anhydride  azoteux. 

2 SCP,  Az2CP  + 2 II20  — 2 SCP  H 2 + Az2CP 

En  industrie , l’appareil  se  compose  essentiellement  des  pièces  suivantes  : 

4.  Four  dans  lequel  on  brûle  les  pyrites  (fig.  316). 

B.  Tour  de  Glover,  dans  laquelle  coule  continuellement  un  filet  d’acide 
sulfurique  nitreux  provenant  de  la  tour  de  Gay-Lussac  : la  tour  de  Glover 
est  chargée  de  quatre  fonctions  (fig.  317). 

1°  Elle  dénitrifie  l’acide  sulfurique  venant  du  Gay-Lussac.  (L’acide  sulfu- 
rique concentré,  au-dessus  de  62°  Baume,  absorbe  facilement  les  vapeurs 
nitreuses  ; l’acide  sulfurique  à 58°  Baume,  les  laisse  aisément  se  dégager. 
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2°  Elle  refroidit  les  gaz  des  fours. 

3°  Elle  concentre  au  besoin  toute  la  production  jusqu’à  60-62°  Baume. 

4°  Elle  envoie  aux  chambres  la  vapeur  produite  par  la  concentration. 

C.  Chambres  de  plomb.  Autrefois  on  en  faisait  plusieurs  ; aujourd’hui  on 
a tendance  à n’en  faire  qu’une  seule  pouvant  atteindre  jusqu’à  5 000  mètres 
cubes  de  capacité;  on  y fait  arriver  l’anhydride  sulfureux,  l’eau  et  l’acide 
azotique. 


Fig.  316.  — Four  à pyrites. 


T).  Tour  de  Gay-Lussac.  Les  gaz  la  traversent  de  bas  en  haut  avant  de 
gagner  la  cheminée  d’appel,  tandis  qu’un  filet  d’acide  sulfurique  marquant 
62°  Baume,  coule  dans  le  sens  opposé  ; cet  acide  en  traversant  cette  tour, 
s’empare  des  composés  nitreux  c’est  cet  acide  qui  est  envoyé  dans  la 
tour  de  Glover. 

Aujourd’hui  la  fabrication  de  l’acide  sulfurique  est  arrivée  à un  très  haut 
degré  de  perfectionnement,  on  obtient  presque  le  rendement  théorique  au 
point  de  vue  du  soufre  ; le  point  le  plus  important  consiste  à économiser 
l’acide  azotique,  car  son  prix  est  excessif  par  rapport  à celui  de  l’acide  sulfu- 
rique. 

L’acide  des  chambres  de  plomb  possède  une  densité  de  1,550  à 1,565 
(51-52°  Baume),  on  l’amène  dans  des  chaudières  en  plomb  à la  densité  de  1,746 
(62°  Baume),  mais  le  plomb  étant  alors  attaqué,  on  termine  la  concentration 
dans  des  vases  en  verre  (Angleterre) 'ou  en  platine  (France).  L’appareil  imaginé 
par  M.  Kessler,  au  lieu  d’être  un  alambic  complet  en  platine,  n’a  qu’une  cap- 
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suie  en  ce  métal  : du  reste,  aujourd’hui  il  abandonne  ce  système  pour  concen- 
trer l'acide  sulfurique  en  injectant  dans  sa  masse  des  torrents  d’air  surchauffé. 


Fig.  317.  — Tour  de  Glover. 


Purification.  — L’acide  sulfurique  du  commerce  contient  presque  tou- 
jours (vôy.  Essai)  : 

1°  Du  plomb  provenant  des  chambres; 

2°  Des  produits  nitreux  ; 

3°  De  l’arsenic  provenant  des  pyrites. 

il  peut  encore  contenir  divers  corps  plus  rares,  sélénium,  etc. 

Pour  le  purifier,  on  le  chauffe  d’abord  avec  du  sulfate  d’ammoniaque  qui  au 
contact  des  vapeurs  nitreuses  donnent  de  l'azote  et  de  l'eau,  puis  on  le  distille  (T). 


(I)  Acide  sulfurique  du  commerce 1000  gr. 


Versez  cet  acide  dans  une  cornue  en  verre  fort  d'un  litre  de  capacité  environ,  dans 
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Propriétés  physiques.  — L’acide  sulfurique  est  un  liquide  incolore,  ayant 
la  consistance  d’un  sirop  ; il  est  inodore  : sa  saveur  est  excessivement  acide. 
Sa  densité  à 15°  est  de  1,84  (1).  L’acide  dont  nous  nous  occupons  renferme 


laquelle  vous  aurez  introduit  trois  ou  quatre  spirales  de  lil  de  platine,  ou  quelques 
fragments  de  silex  à bords  anguleux  et  dix  grammes  environ  de  sulfate  d’ammo- 
niaque cristallisé.  Disposez  cette  cornue  dans  une  grille  annulaire,  placée  elle-même 
sur  un  fourneau,  et  adaptez  à son  col,  en  évitant  l’emploi  des  bouchons,  un  ballon 
en  verre  de  même  capacité  (fig.  318). 

L’appareil  étant  ainsi  disposé,  placez  d’abord  quelques  charbons  ardents  dans  la 
galerie  circulaire  qui  entoure  la  cornue  ; ajoutez  peu  à peu  de  nouveaux  charbons,  et 
pour  empêcher  que  les  vapeurs  ne  se  condensent  contre  le  dôme  de  la  cornue, 
recouvrez  celle-ci  d’un  couvercle  en  tôle.  L’ébullition  du  liquide  ne  tarde  pas  à se 
manifester,  mais  elle  a lieu  contre  les  parois  latérales  et  sans  soubresauts. 

Dès  que  vous  aurez  recueilli  100  grammes  environ  de  liquide,  enlevez  le  ballon  et 
remplaeez-le  par  un  autre  récipient  sec  et  chaud  ; continuez  alors  la  distillation, 
jusqu’à  ce  que  vous  ayez  retiré  à peu  près  les  deux  tiers  du  liquide  mis  en  expérience. 

Au  delà  de  ce  terme,  le  sulfate  de  plomb  qui  se  dépose  par  l’évaporation  occasion- 
nerait des  soubresauts  dangereux. 

Conservation.  — L’acide  sulfurique  ainsi  distillé  doit  être  renfermé,  aussitôt  qu'il 
est  refroidi,  dans  un  llacon  bouché  à l’émeri  et  parfaitement  sec. 

Observations.  — Lorsqu’on  a besoin  de  rectifier  une  quantité  plus  considérable 
d’acide  sulfurique,  il  ne  faut  pas  faire  usage  de  cornue  d’une  plus  grande  capacité, 
ce  qui  rendrait  l’opération  dangereuse  ; il  vaut  mieux  augmenter  le  nombre  des  cor- 
nues ».  Codex  1884. 

En  industrie,  on  opère  de  la  même  manière,  mais  on  chauffe  simultanément  un 
grand  nombre  de  cornues  au  bain  de  sable. 


(1)  TABLEAU  DONNANT  LA  DENSITÉ  A + 15°  DES  SOLUTIONS  D’ACIDE  SULFURIQUE 

D’APRÈS  OTTO 


RICHESSE  DE  LA  SOLUTION  EN 

DENSITÉ 

RICHESSE  DE  LA  SOLUTION  EN 

DENSITÉ 

SO  H! 

SO’ 

à -H  15 

SO‘  IP 

SO1 

à.  "+~  1 5 

1 

0,816 

1,0064 

55 

44, 89 

1,448 

5 

4,08 

1,032 

60 

48,98 

1,501 

iü 

8, 16 

1,068 

65 

53, 05 

1 , 557 

15 

12,24 

1,106 

70 

57,14 

1,615 

20 

16,32 

1,144 

75 

61,22 

1,675 

25 

20,40 

1. 182 

80 

65,30 

1,734 

30 

24, 49 

1,223 

85 

69,38 

1 . 786 

35 

28,58 

1,264 

90 

73,47 

1,822 

40 

32,65 

1,306 

95 

77,55 

1,838 

45 

36,73 

1,351 

100 

81,63 

1 , 842 

50 

40,81 

1,398 
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à 338°  et  cristallise  à +10°, 5. 

A la  température  ordinaire,  l’acide  sulfurique  n’émet  pas  de  vapeurs, 
même  dans  le  vide. 

La  chaleur  rouge  le  décompose  en  oxygène,  eau  et  anhydride  sulfureux  : 
cette  réaction  a été  autrefois  utilisée  soit  pour  la  préparation  de  l’oxygène, 
soit  pour  celle  de  l’anhydride  sulfureux. 

Sous  l’influence  d’une  température  de — 40",  les  propriétés  acides  de  l’acide 
sulfurique  disparaissent. 


Propriétés  chimiques.  — Le  soufre,  le  carbone  et  le  phosphore  le  réduisent 
à chaud  et  le  font  passer  à l’état  d’anhydride  sulfureux. 

L’or  et  le  platine  sont  sans  action  sur  lui. 

Le  fer  et  le  zinc  l’attaquent  et  donnent  de  l’hydrogène  quand  il  est  dilué  ; 
s'il  est  concentré,  on  obtient  de  l’anhydride  sulfureux  ; le  cuivre,  l’argent, 
le  mercure  dégagent  également  de  l’anhydride  sulfureux. 

La  fonte  est  à peine  attaquée  par  l’acide  sulfurique  concentré,  à chaud 
comme  à froid. 

Le  mélange  d’eau  et  d’acide  sulfurique  dégage  de  la  chaleur  ; il  y a,  en 
même  temps  diminution  de  volume  ; le  maximum  de  contraction  s’observe 
quand  on  fait  le  mélange,  de  façon  à obtenir  le  composé  SO'*H2,  2II20. 

Quand  on  mélange  de  la  glace  et  de  l’acide  sulfurique,  on  obtient  un 
dégagement  ou  une  absorption  de  chaleur,  suivant  les  proportions  : en  effet, 
le  phénomène  est  complexe  ; d’une  part,  la  fusion  de  la  glace  absorbe  la 
chaleur,  tandis  que  la  combinaison  de  l’acide  sulfurique  avec  l’eau  en  dégage. 

L’acide  sulfurique  est  extrêmement  avide  d’eau  ; cette  propriété  a été  mise 
à profit  pour  la  dessiccation  des  gaz  (ponce  sulfurique,  perles  à acide  sulfu- 
rique, etc.). 

L’eau  fournit  avec  l’acide  sulfurique  plusieurs  hydrates  : 

SCPH2,  II20,  cristallisable  à -f  8°.  Dens.  = 1.78.  Nommé  acide  glacial ; 

SCPH2,  i2 II 2 O , maximum  de  contraction.  C’est  cet  acide  qui  est  décomposé 
dans  l’électrolyse  de  l’acide  sulfurique  étendu. 


Fig.  318.  — Distillation  de  l'acide  sulfurique 
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L’acide  du  commerce,  dit  à 66"  Baumé,  contient  de  6 à 7 p.  100  d'eau  ; ce 
n’est  pas  un  hydrate  défini,  mais  sa  composition  ne  -s’éloigne  pas  beaucoup 
de  celle  d’un  hydrate  de  2SO’H(i) 2,  II 2 O. 

L’acide  sulfurique  est  un  acide  des  plus  énergiques  ; étendu  de  1000  par- 
ties d’eau,  il  communique  encore  au  tournesol  la  teinte  pelure  d’oignon.  A 
froid,  il  déplace  le  plus  grand  nombre  des  acides  de  leurs  combinaisons  ; a 
chaud,  il  est  déplacé  par  quelques-uns,  qui  sont  moins  volatils  que  lui. 

Il  peut  se  combiner  avec  quelques  substances  organiques,  avec  1 alcool, 
par  exemple  ; mais  quand  il  est  très  concentré,  et  surtout  à chaud,  il  noircit 
et  détruit  le  plus  grand  nombre  de  ces  corps. 

Caractères.  — Avec  une  solution  de  chlorure  bary tique  étendue  d’eau, 
l’acide  sulfurique  donne  un  précipité  blanc,  insoluble  dans  les  acides. 

Ce  caractère  appartient  également  aux  suliates  solubles  : les  suivants 
appartiennent  exclusivement  à l’acide  sulfurique  libre. 

L’acide  sulfurique  libre  brunit  et  charbonne  le  papier  ou  le  sucre,  avec 
lesquels  il  est  mis  en  contact  : il  faut  chauffer  au  bain-marie  pour  activer  la 
réaction. 

Chauffé  avec  du  cuivre,  l’acide  sulfurique  dégage  de  l’anhydride  sulfureux. 
(Voyez  C aractères  de  V anhydride  sulfureux .) 

L’acide  sulfurique  est  soluble  dans  l’alcool  absolu  et  dans  l’éther,  tandis 
que  les  sulfates  sont  insolubles  dans  ces  véhicules. 

Dosage.  — 1°  Le  procédé  scientifique  pour  doser  l’acide  sulfurique  consiste 
à le  précipiter  à l’état  de  sulfate  barytique  (1)  ; 

(i)  Réactifs.  — Solution  de  chlorure  barytique  à 1/10. 

Acide  chlorhydrique. 

Matériel.  — Vase  à précipité. 

Mode  opératoire.  — La  solution  est  acidulée  par  l’acide  chlorhydrique,  forte- 
ment diluée,  portée  presque  à l’ébullition  et  additionnée  d’un  excès  de  chlorure 
barytique  : on  laisse  déposer  à une  douce  chaleur  ; on  jette  le  liquide  clair  sur  un 
filtre  ; on  verse  de  l’eau  bouillante  sur  le  précipité  ; on  décante  de  nouveau  sur  le 
filtre  et  on  continue  jusqu’à  ce  que  l’eau  de  lavage  ne  renferme  plus  de  chlore; après 
avoir  enfin  mis  le  précipité  sur  le  iiltre,  et  l’avoir  séché,  on  le  calcine  en  ne  dépas- 
sant pas  la  température  rouge  modérée. 

Pesez  : Le  poids  trouvé  de  sulfate  barytique  multiplié  par 

0,34333  donne  l’anhydride  sulfurique 

0,13734  — le  soufre  ; 

0,63603  — la  baryte  BaO 

0,42241  — l’acide  sulfurique  SO’*lI- 

Nota.  — Ce  dosage  a longtemps  passé  pour  simple  et  facile;  il  demande  beaucoup 
de  soins  et  d’attention,  d’abord  parce  que  le  sulfate  de  baryte  est  plus  soluble  qu’on  ne 
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2°  Quand  l’acide  sulfurique  est  pur,  au  moyen  d’un  densimètre  et  de  la 
labié  d’Oi'TO  (voir  p.  32 1),  on  trouve  sa  richesse  en  SO* lH2  : pour  obtenir  la 
richesse  en  acide  du  commerce,  il  faudrait  ajouter  o p.  100  ; 

3,J  Enfin,  par  les  procédés  acidimétriques,  on  obtient  très  rapidement  des 
résultats  très  précis  (1). 

Séparation.  — On  sépare  assez,  facilement  l’acide  sulfurique  des  sulfates 
avec  lesquels  il  a des  caractères  communs,  en  se  fondant  sur  ce  que  l’acide 
sulfurique  libre  et  le  sulfate  de  quinine  sont  solubles  dans  l’alcool,  tandis 
que  les  autres  sulfates  sont  insolubles  dans  ce  véhicule. 

Altérations.  Falsifications.  Essai.  — L’acide  sulfurique  souillé  par  des  ma- 
tières organiques  possède  une  couleur  brune  et  quelquefois  noire  ; cette 
coloration  disparait  par  l’ébullition,  sous  l’influence  de  laquelle  il  se  forme 
de  l’anhydride  sulfureux  et  de  l’acide  carbonique. 

L’arsenic  se  reconnaît  au  moyen  de  l’appareil  de  Marsh. 

Si  l’acide  sulfurique  contient  du  plomb  en  quantité  notable,  la  simple 
addition  d’eau  suflit  pour  donner  un  précipité  ; si  la  proportion  est  plus 
faible,  après  dilution,  on  salure  par  l’ammoniaque  et  on  fait  passer  un  cou- 
rant d’hydrogène  sulfuré;  il  se  forme  un  précipité  noir  de  sulfure  de  plomb. 

« L’acide  sulfurique  du  commerce  contient  fréquemment  de  l’acide  hypo- 
nitrique,  qui  lui  donne  la  propriété  de  se  colorer  immédiatement  en  rose 
plus  ou  moins  foncé,  lorsqu’on  y projette  une  petite  quantité  de  sulfate  de 
protoxyde  de  fer  en  poudre.  » (Codex,  1884.)  On  peut  retrouver  encore  ces 
composés  oxygénés  de  l’azote  au  moyen  de  la  plupart  des  autres  réactifs, 


le  croyait  dans  les  dissolutions  à acides  libres  et  en  présence  de  certains  sels  : ensuite 
il  entraîne  très  facilement  avec  lui  des  sels  étrangers  solubles  par  eux-mêmes  dans 
l’eau  ; la  liqueur  ne  doit  pas  contenir  d’acides  azotique  ou  cldorique;  si  elle  en  con- 
tient il  faut  les  chasser  par  des  évaporations  répétées  au  bain-marie  avec  de  l’acide 
chlorhydrique  pur. 

(1)  Matériel.  — Vase  à précipité. 

Burette  graduée  par  1/10  deC.C. 

Pipette  de  10  C.C. 

Ballon  de  1 000  C.C. 

Réactifs.  — Liqueur  normale  alcaline. 

Teinture  de  tournesol  ou  phtaléine. 

Mode  opératoire.  — Pesez  49  grammes  de  l’acide  à titrer,  diluez  avec  de  l'eau  de 
manière  à faire  1 000  C.C.,  prenez-en  10  C.C.  que  vous  introduirez  dans  le  vase  à préci- 
cipité  : ajoutez  une  ou  deux  gouttes  de  la  solution  de  phtaléine:  au  moyen  delà 
■burette  graduée,  ajoutez  la  liqueur  normale  alcaline  jusqu’à  ce  que  vous  ayez  obtenu 
une  coloration  rouge  persistante  : la  lecture  de  la  burette  vous  donnera  la  richesse 
en  acide  SOMI2  ; pour  avoir  la  richesse  en  acide  du  commerce,  ajoutez  o p.  100  en  plus. 
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<|iio  nous  indiquerons  à propos  des  acides  azoteux  et  azotique,  et  notamment 
avec  labrucine,  la  résorcine,  etc. 

On  retrouverait  les  sulfates  par  évaporation.  Enfin,  il  est  bon  de  prendre 
la  densité  et  le  titre  acidimétrique  de  l’acide  à vérifier. 

Réactif.  — L’acide  sulfurique  est  un  réactif  constamment  employé  dans 
les  laboratoires,  pour  un  grand  nombre  de  préparations,  afin  de  faire  des 
liqueurs  titrées  (liqueur  normale  d’acide  sulfurique,  49  grammes  d’acide  par 
litre;  titre  à vérifier  par  l'acide  oxalique,  ou  mieux  encore  en  dosant  l’acide 
sulfurique  par  le  chlorure  de  baryum). 

Avec  les  sels  de  baryte,  de  plomb,  de  chaux,  il  fournit  des  précipités 
caractéristiques  : en  toxicologie,  il  est  utilisé  pour  la  destruction  des  subs- 
tances organiques. 

Usages.  — On  peut  dire  que  l’augmentation  de  la  production  de  l’acide  sul- 
furique et  la  diminution  de  son  prix  de  revient  sont  au  nombre  des  indices 
certains  du  progrès  général  de  l’industrie  d’un  pays. 

L’acide  sulfurique  sert  à préparer  presque  tous  les  acides,  le  chlore,  la 
soude,  les  sulfates,  les  aluns,  l’hydrogène,  les  glycoses,  l’éther,  le  sulfate 
de  quinine,  le  cirage  anglais,  le  coton-poudre  ; on  l’emploie  à l’affinage  du 
cuivre  et  de  l’argent,  dans  la  fabrication  des  eaux  gazeuses,  des  bougies  stéa- 
riques, des  savons,  du  phosphore,  des  engrais,  pour  le  décapage  des  métaux, 
l’épuration  des  huiles,  du  suif,  la  dissolution  de  l'indigo,  le  tannage  des 
peaux,  la  dissolution  des  corps  d’animaux  pour  les  transformer  en  en- 
grais, etc.  Il  est  à recommander,  quand  il  s’agit  d’animaux  morts  d’affec- 
tions contagieuses  ; il  est  alors  bien  préférable  à l’enfouissement. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

Acide  sulfurique  dilué  (1/10). 

— — alcoolisé  (1/4). 

Limonade  sulfurique  (0,002). 

Caustique  de  Ricord  et  Fournier  (2/3). 

— noir  de  Ferrand  (3/4). 

— — de  Velpeau  (2/3). 

L’usage  des  acides  rend  le  sang  plus  plastique  ; les  solutions  acides  sont 
donc  conseillées  dans  les  mêmes  cas  que  les  astringents,  mais  c’est  surtout 
dans  les  hémorragies  et  dans  les  flux  chroniques  qu’il  est  convenable  de  les 
employer. 

Les  principaux  acides  ainsi  employés  sont  : les  acides  acétique,  carbo- 
nique, chlorhydrique,  nitrique,  phosphorique,  tartrique.  On  les  prescrit, 
le  plus  souvent,  sous  forme  de  limonades.  Il  faut  ajouter  à cette  série  de 
médicaments  les  eaux  acidulées  gazeuses  naturelles  ou  artificielles. 

La  limonade  sulfurique  a été  employée  à tort  dans  l’intoxication  saturnine. 

L’acide  sulfurique  concentré  est  un  caustique  énergique  : il  produit  une 
cicatrice  qui  laisse  souvent  après  elle  des  brides  difformes  ; il  en  est  de 
même  pour  les  autres  acides  employés  comme  caustiques. 
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Appliqué  sur  la  peau  et  sur  les  plaies,  cet  acide  produit  d’abord  des  taches 
d'un  blanc  grisâtre  qui  brunissent  bientôt,  de  sorte  que  l’eschare  qui  résulte 
de  cette  application  est  presque  noire  ; dans  cette  opération,  il  se  forme  d<> 
la  gélatine,  que  l’on  peut  mettre  en  évidence  au  moyen  du  tannin.  L’acide 
sulfurique  n’attaque  pas  également  tous  les  éléments  organisés  ; il  altère 
peu  les  capillaires  et  les  globules  rouges  qu’il  rencontre,  mais  il  gonfle  et 
ramollit  le  tissu  conjonctif  et  le  liquéfie,  pour  ainsi  dire.  Les  libres  muscu- 
laires subissent  également  une  transformation  par  laquelle,  après  avoir  été 
disséquées  par  le  ramollissement  du  tissu  conjonctif,  elles  arrivent  à se  dis- 
soudre elles-mêmes.  Les  libres  élastiques  ne  résistent  qu’un  peu  plus  long- 
temps, et  les  nerfs  subissent  une  altération  analogue  à celle  des  muscles  ; la 
partie  altérée  tombe  en  diffluence. 

Quand  on  laisse  l’acide  sulfurique  en  contact  avec  la  peau  vivante  pendant 
une  minute  environ,  on  voit  sur  les  parties  touchées  par  l’acide  une  colora- 
tion d’un  jaune  orangé  assez  pâle  ; sur  les  bords  de  la  lésion,  la  peau  saine 
a une  coloration  rosée  ; les  jours  suivants,  ou  bien  la  rougeur  disparaît  par 
simple  exfoliation  de  l’épiderme,  ou  bien  la  bande  rouge  passe  au  noir  ; cette 
coloration  noirâtre  est  due  à la  formation  de  petites  ecchymoses;  quelque- 
fois, il  se  produit  une  l'oule  de  petits  abcès  qui  décolleront  l’épiderme,  et 
l’on  aura  sous  les  yeux  une  plaie  à gros  bourgeons  charnus  dont  la  cicatri- 
sation sera  très  lente  à se  produire. 

Quand  on  veut  détruire  la  peau,  on  fait  ordinairement  usage  des  caustiques 
sulfuriques.  La  couche  de  caustique  ne  doit  pas  avoir  une  épaisseur  de  plus  de 
5 millimètres  ni  dépasser  les  limites  du  mal;  au  début,  on  sent  un  picotement, 
qui,  au  bout  de  cinq  à six  minutes,  arrive  à une  véritable  douleur  ; mais 
bientôt  cette  douleur  commence  à décroître  pour  disparaître  au  bout  d’un  quart 
d’heure  ou  d’une  demi-heure  : au  bout  d’une  heure,  la  mortification  est  com- 
plète ; un  des  avantages  de  ce  caustique,  c’est  qu’à  mesure  que  l’eschare  se 
rétracte  et  se  détache,  il’  n’y  a dans  le  sillon  d’élimination  aucune  suppura- 
tion et  que  la  cicatrice  se  forme  à mesure.  Lorsque  la  tumeur  tombe  avec 
l’eschare,  le  fond  de  la  place  est  rose  et  guérit  très  rapidement  sans  presque 
suppurer. 

Lec.roux  l’a  employé  comme  révulsif  dans  les  névralgies  ; avec  de  l’ouate 
imbibée  d’acide  sulfurique,  on  fait  une  friction  sur  la  partie  douloureuse,  et 
on  essuie  aussitôt. 

Comme  caustique,  on  l’emploie  dans  les  chancres  phagédéniques  et  contre  * 
les  cancroïdes. 

Toxicologie.  — Un  certain  nombre  d’acides  présentent  les  mêmes  carac- 
tères d’empoisonnement  et  réclament  un  traitement  et  des  recherches  analo- 
gues ; aussi,  avant  d’aborder,  en  particulier,  l’étude  toxicologique  de  l’acide 
sulfurique,  nous  allons  donner  quelques  généralités  sur  ces  corps  ; elles 
s’appliquent  spécialement  aux  acides  azotique,  chlorhydrique  et  sulfurique. 

Ces  corps  sont  absorbés  avec  la  plus  grande  facilité  ; on  retrouve  des 
traces  de  leur  passage  dans  presque  toute  l’économie  ; la  mort  est  plus  ou 
moins  rapide  et  n'arrive  quelquefois  qu’après  plusieurs  jours  ; dans  ce  cas, 
à l’autopsie,  on  n’est  pas  toujours  sur  de  retrouver  ces  acides  dans  les 
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organes  de  la  digestion,  parce  qu'ils  peuvent  se  diffuser  très  rapidement  à 
travers  les  membranes  animales  et  qu’ils  sont  neutralisés  partiellement  par 
les  liquides  alcalins  de  l’économie  ; de  plus,  on  a constaté  qu’ils  étaient 
très  rapidement  éliminés  par  les  urines. 

Les  symptômes  sont  des  plus  nets  ; l’action  corrosive  s’exerce  sur  toutes 
les  parties  touchées  ; les  phénomènes  inflammatoires  que  présentent  les 
muqueuses  de  toutes  les  parties  du  tube  digestif,  et  quelquefois  même  l'œso- 
phage, ne  peuvent  laisser  aucun  doute  au  médecin  qui  pratique  l’autopsie, 
a moins  que  la  putréfaction  ne  soit  trop  avancée  ; les  muqueuses  sont  ordi- 
nairement pales,  recouvertes  d’un  enduit  muqueux,  caillebotté  ; en  enlevant 
cet  enduit,  on  aperçoit  des  ecchymoses,  du  sang  coagulé,  des  ulcérations  et 
même  des  perforations.  L acide  sulturique  colore  quelques  parties  en  noir  : 
1 acide  azotique  produit  une  teinte  jaune  analogue  à celle  qu'il  communique 
à l’épiderme. 

Traitement.  — Comme  contrepoison,  il  faut  administrer  des  alcalins,  de 
la  magnésie,  de  la  craie,  de  la  cendre  de  bois  délayée  pendant  quelques 
instants  dans  1 eau  et  passée,  de  l’eau  de  savon,  etc.  ; on  excite  les  vomisse- 
ments par  l’ingestion  d’eau  tiède  et  la  titillation  de  la  luette. 

Il  est  à noter  que,  dans  quelques  cas,  le  patient  paraît  hors  de  danger  et 
qu’il  succombe  après  un  temps  assez  considérable,  par  suite  du  rétrécisse- 
ment de  l’œsophage. 

Recherche.  — La  réaction  nettement  acide  des  matières  vomies,  du  contenu 
de  1 estomac  et  du  tube  digestif,  est  un  caractère  de  la  plus  grande  valeur. 
Souvent,  alors  même  qu’on  aura  administré  un  alcali,  la  réaction  acide  se 
trouvera  dans  quelque  repli  de  l’estomac  ; du  reste,  en  soumettant  à l’action 
des  réactifs  l’extrait  aqueux  obtenu  au  moyen  d’organes  digestifs  on  obtiendra 
des  réactions  assez  prononcées,  pour  qu’on  les  distingue  aisément  de  celles 
obtenues  avec  un  extrait  préparé,  avec  des  organes  dans  des  conditions 
normales.  Dans  tous  les  cas,  il  est  encore  préférable  de  retirer  directement 
. 1 acide  à l’état  de  liberté. 

Le  procédé  suivant,  donné  par  Roussin,  est  le  seul,  jusqu’à  présent,  qui 
puisse  être  employé  d’une  manière  générale  pour  la  recherche  des  acides. 
Par  le  filtre,  on  séparé  les  liqueurs  contenues  dans  les  organes  ; les  eaux  de 
lavage  sont  réunies  à la  liqueur  primitive  ; on  évapore  le  tout  à siccité  dans 
une  cornue  munie  d’un  petit  récipient,  et  chauffé  au  bain  d’huile  à une  tem- 
pérature qui  ne  dépasse  pas  110°. 

Si  on  a de  l’acide  azotique,  vers  la  fin  de  l’opération,  il  se  produit  des 
vapeurs  rutilantes;  le  résidu  est  jaunâtre,  et  le  liquide  distillé  fournit  les 
réactions  propres  à cet  acide. 

L acide  sulfurique  réagit  sur  les  matières  organiques,  noircit  le  résidu  et 
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dégage  de  1 anhydride  sulfureux  ; dans  le  liquide  distillé,  après  neutralisation 
par  la  potasse,  on  cherche  les  caractères  des  sulfites. 

L acide  chlorhydrique  passe  à la  distillation  et  l’on  pourra  constater  ses 
réactions  dans  la  liqueur;  mais  comme  il  se  produit  toujours  un  peu  de  cet 
acide,  quand  on  distille  le  contenu  de  l'estomac,  la  réaction  n’aura  de  valeur 
qu’autant  qu’elle  se  produira  avec  abondance  et  netteté. 


L acide  oxalique  ne  donne  ni  vapeurs  rutilantes,  ni  acide  sulfureux;  le 
liquide  distillé  ne  fournit  pas  les  caractères  de  l’acide  chlorhydrique  ; dans  ce 
cas  on  reprend  par  de  l’alcool  le  résidu  de  la  cornue;  le  liquide  filtré,  traité 
par  de  1 acétate  calcique  donne  un  précipité  d’oxalate  calcique  soluble  dans 
les  acides  minéraux,  insoluble  dans  l’acide  acétique. 

Passons  au  cas  particulier  de  l’empoisonnement  par  l'acide  sulfu- 
rique. 


Lésions.  — Quand  l'acide  sulfurique  a été  ingéré  par  la  bouche,  on  trouve 
ordinairement  sur  la  figure  ou  sur  les  vêtements  des  traces  de  son  passage; 
il  est  rare  qu'il  ait  été  absorbé,  sans  qu’une  petite  quantité  se  soit  répandue. 
Il  a été  quelquefois  administré  par  le  rectum,  pour  que  le  patient  ne  puisse 
s en  apercevoir;  a la  suite  de  cette  ingestion,  les  muqueuses  sont  rapidement 
dénudées  et  parfois  perforées  ; il  se  produit  bientôt  des  matières  noirâtres  ; 
1 acide  étant  rapidement  absorbé,  on  peut  le  retrouver  après  quelque  temps 
dans  toutes  les  parties  du  corps,  et  dans  les  principaux  vaisseaux  sanguins 
où  il  a pu  former  des  caillots. 


Recherche.  — Les  matières  dans  lesquelles  on  a à le  rechercher  présentent 
un  aspect  assez  particulier  et  caractéristique  ; cette  recherche  peut  se  faire 
par  divers  procédés. 

1°  Les  organes  divisés  sont  mis  à digérer  à une  température  de  50  à 60° 
avec  une  quantité  d’alcool  absolu  telle  que  le  mélange  soit  encore  au  titre 
alcoométrique  de  75<*'  . Après  quelque  temps  de  contact  , on  sépare  par  le  filtre 
la  partie  liquide  ; on  la  neutralise  exactement  par  de  la  potasse  pure  bien 
exempte  de  sulfates  et  on  évapore  à siccité.  Le  résidu  repris  par  l’eau  doit 
donner  les  réactions  caractéristiques  des  sulfates; 

2°  Au  moyen  du  filtre,  on  sépare  la  partie  liquide  de  la  partie  solide;  on 
la  concentre  au  bain-marie;  on  l'introduit  dans  un  ballon  et  on  la  chauffe 
avec  la  tournure  de  cuivre  ; s’il  y a de  l’acide  sulfurique,  il  se  dégage  de 
l’anhydride  sulfureux  ; on  fait  passer  ce  gaz  à travers  un  mélange  d’acide 
iodique  et  d’eau  amidonnée  ; et  bientôt  on  voit  la  liqueur  se  colorer  en  bleu 
par  suite  de  la  mise  en  liberté  d’iode. 

On  a aussi  proposé  de  chauffer  toutes  les  matières  solides  et  liquides  dans 
une  cornue,  avec  de  la  tournure  de  cuivre,  après  les  avoir  concentrées;  mais 
comme  dans  cette  opération,  il  pourrait  se  dégager  un  corps  qui  réduirait 
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l'acide  iodique,  on  reçoit  les  gazdamnme  solution  alcaline  ; c’est  laque  l’on 
cherche  ensuite  les  caractères  des  sulfites. 

3°  D'après  Z.  Roussin,  on  sature  les  matières  par  de  1 h\di<il<  du  quinine 
récemment  précipité  ; on  agite  ensuite  avec  de  l’alcool,  et  la  liqueur 
le  sulfate  de  quinine.  Voici  le  mode  opératoire  tel  qu  .1  est  donne  pal  Rous- 
S1S  On  prépare  une  solution  limpide  de  sulfate  acide  de  quinine  qu  on  pi  eci- 

pite  par  de  l'ammoniaque  en  léger  excès;  le  précipite  d hydrate  de  qumnu 

est  lavé  jusqu'à  ce  que  les  eaux  de  lavage  ne  précipitent  plus  par  le  chlorure 
de  baryum,  et  qu'une  portion  du  dépôt  dissous  dans  un  excès  d acide  chloi- 
hvdrique  ne  produise  aucun  trouble  dans  une  solution  de  ce  sel  de  baryte. 
D’un  autre  côté,  on  met  à digérer  pendant  plusieurs  heures,  avec  de  eau 
distillée  les  organes  ainsi  que  les  vomissements  acides;  les  liqueurs  f.lt.ees 
sont  introduites  dans  une  capsule  de  porcelaine,  additionnées  d un  petit 
excès  d’hydrate  de  quinine  jusqu'à  neutralité  complète,  et  soumises  a 1 éva- 
poration 'ménagée  du  bain-marie.  L'extrait  semi-liquide  qui  en  résulté  est 
traité  à plusieurs  reprises  par  de  l’alcool  absolu  qui  dissout  le  sulfate  de 
quinine  formé  aux  dépens  de  l’acide  libre  et  laisse  indissous  fous  les  auties 
sulfates.  Les  solutions  alcooliques  filtrées  sont  évaporées  de  nouveau,  et 
l’extrait  qu’on  obtient  est  redissous  dans  un  peu  d’eau  distillée  bouillante  et 
filtré  immédiatement;  si  la  proportion  d'acide  sulfurique  est  un  peu  notable, 
le  sulfate  de  quinine  cristallisera  par  refroidissement  ; si  la  quantité  est  trop 
faible  pour  que  le  sulfate  de  quinine  formé  puisse  cristalliser,  il  sera  cepen- 
dant facile  de  constater  la  présence  de  l'acide  sulfurique  à l'aide  du  chlorure 


de  baryum. 

La  solution  d’indigo  dans  l’acide  sulfurique  a servi  pour  quelques  empoi- 
sonnements. mais  surtout  pour  des  suicides  ; dans  ce  cas  1’œsophage  et  es- 
tomac sont  colorés  en  bleu;  les  urines  sont,  dans  quelques  cas,  devenues 
bleues,  mais  d’autres  fois  elles  ne  sont  pas  colorées,  parce  que,  dans l’economie, 
l’indigo  bleu  avait  passé  à 1 état  d indigo  blanc. 

Quelquefois,  on  a voulu  se  servir  comme  poison  du  bleu  de  Prusse,  mais 
ce  corps  n’est  pas  toxique  ; il  est  facile  de  le  distinguer  de  l’indigo,  parce 
que  l’indigo  se  décolore  sous  l’influence  du  chlore,  tandis  que  le  bleu  de 

Prusse  ne  se  décolore  pas. 


Taches.  — Les  taches  d’acide  sulfurique  sur  les  vêtements  ne  sont  pas  toujours 
très  visibles  ; si  l’acide  sulfurique  est  concentré,  le  tissu  est  rapidement  dé- 
truit; si  l’acide  est  étendu,  on  peut  le  retrouver  souvent  après  plusieurs  mois; 
il  suffît  de  faire  bouillir  le  linge  taché  avec  de  l’eau,  de  filtrer  et  de  chercher 
dans  la  liqueur  les  caractères  de  l’acide  sulfurique.  Quand  on  fait  cet  essai,  il 
faut  toujours  traiter  de  la  même  manière  une  même  quantité  de  linge  non 
taché,  filtrer  sur  un  papier  identique  et  s’assurer  enfin  que  les  deux  liqueurs 
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ne  donnent  pas  les  mêmes  réactions  ou  du  moins  11e  les  donnent  pas  d’une 
manière  aussi  nette.  Du  reste  dans  les  recherches  toxicologiques,  il  faut 
toujours,  autant  que  possible,  n’opérer  que  comparativement. 


SULFATES 


Etat  naturel.  — On  trouve  dans  la  nature  une  vingtaine  de  sulfates. 
Notons  ceux  de  plomb,  de  chaux,  de  strontiane,  de  baryte. 

Préparation.  — L'On  fait  réagir  l’acide  sulfurique  sur  le  métal  ; suivant  la 
nature  du  métal,  la  température,  la  concentration  de  l’acide,  il  se  dégage  de 
l’hydrogène  ou  de  l’anhydride  sulfureux; 

2°  O11  fait  réagir  l’acide  sulfurique  sur  un  oxyde,  un  sulfure,  un  chlorure, 
un  carbonate  et  d’une  manière  générale  sur  la  plupart  des  sels  ; 

3°  Par  double  décomposition  (sulfates  de  plomb,  de  baryte,  etc.); 

4°  Par  grillage  des  sulfures  (Cu,  Fe)  ; 

o°  Par  voie  sèche;  le  sulfate  d’ammoniaque  dissout  un  certain  nombre 
de  sulfates  et  par  volatilisation,  les  abandonne  à l’état  anhydre  et  cristal- 
. Usés. 

Propriétés.  — Les  sulfates  sont  inodores;  les  sulfates  de  baryum  et  de 
plomb  sont  insolubles  dans  l’eau;  les  sulfaLes  de  calcium,  de  strontium,  de 
mercure  et  d’argent  sont  peu  solubles  ; les  autres  sont  solubles;  tous  les  sul- 
fates métalliques  sont  insolubles  dans  l'alcool.  Nous  avons  déjà  vu  qu’on  uti- 
lisait la  solubilité  du  sulfate  de  quinine  dans  l’alcool  pour  séparer  l’acide 
sulfurique  libre  des  sulfates  métalliques. 

La  chaleur  décompose  tous  les  sulfates  à l’exception  de  ceux  de  potassium, 
de  sodium,  de  baryum,  de  strontium,  de  calcium  et  de  plomb  ; à basse  tempé- 
rature, on  obtient  de  l'acide  sulfurique,  à température  plus  élevée,  il  se  pro- 
duit de  l’anhydride  sulfureux. 

L’hydrogène  réduit  presque  tous  les  sulfates  à l’état  de  sulfures.  Ceux  dont 
la  base  est  très  avide  d’oxygène  sont  réduits  à l’état  d'oxydes  (Al-O3). 

Le  carbone  les  réduit  tous  ; quand  on  réduit  les  sulfates  alcalins  et  alca- 
lino-terreux  à une  haute  température,  on  obtient  un  sulfure  pyrophorique 

Avec  les  sulfates  terreux,  on  obtient  de  l’oxyde  de  carbone,  de  l’anhydride 
sulfureux  et  même  du  soufre,  mais  l’oxyde  reste  indécomposable. 

Avec  les  sulfates  métalliques  proprement  dits,  les  produits  obtenus  dépen- 
dent de  la  température,  de  l’action  du  carbone  sur  l’oxyde  et  de  la  propor- 
tion du  carbone.  Si  le  charbon  est  en  excès  et  la  température  suffisante,  on 
obtient  un  sulfure  ; si  la  température  n’est  pas  suffisamment  élevée,  on 
obtient  de  l’oxyde  de  carbone,  du  soufre  et  un  oxyde  ou  le  métal.  Quand  le 
eharbon  n’est  pas  en  proportion  convenable,  le  métal  ne  se  sulfure  qu’en 
partie  et  le  sulfure  formé  réagissant  sur  le  reste  du  sulfate,  fournit  le  métal. 

PbS  + SCPPb  = ~ SO2  -F  2Pb 
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Caractères.  — Les  sulfates  solubles  donnent,  avec  le  chlorure  de  baryum, 

mi  rmVinité  blanc  insoluble  clan^  les  acnlcs.  r 1 i 

OaZlrme  les  sulfates  insolubles  eu  sulfates  solubles  en  les  fondant 

'l'xou“ le^sulfates  chauffés  avec  du  carbonate sodique  et  du  charbon  donnent 
du  sulfure  de  sodium  reconnaissable  à l’odeur  d’hydrogène  sulfure  qu  .1 
dégage  quand  on  le  traite  par  un  acide. 

Dosage  et  séparation.  - Nous  avons  vu  à propos  de  l acide  sulfurique, 
comment  on  dosait  l’acide  sulfurique  et  les  sulfates  a 1 étal  de  sulfate  ba- 
rytique,  et  comment  on  séparait  ces  deux  sortes  de  corps  au  moyen 

l'alcool.  . 

On  a également  proposé  quelques  procédés  volumétriques. 


ANHYDRIDE  PERSULFURIQUE  S'O7 


Ce  corps,  découvert  par  Berthelot,  prend  naissance  en  faisant  agir  1 effluve 
électrique  sur  un  mélange  sec  d’oxygène  et  d’anhydride  sulfureux;  il  cristal- 
lise en  beaux  cristaux  blancs  ; l’eau  le  dissout  et  le  décompose,  en  acide  sul- 
furique et  oxygène.  t . . 

D'après  M.  Berthelot  ce  corps  représente  la  limite  supérieure  d oxydation 
du  soufre  et  il  parait  que  cette  proportion  d’oxydation  ne  peut  être  dépassée 
pour  aucun  corps.  A ce  point  de  saturation,  les  propriétés  des  combinaisons 
dépendent  avant  tout  de  l’oxygène.  Ces  combinaisons  sont  jusqu  à présent  au 
nombre  de  sept:  CFO7,  FO7,  MirO7,  CrO7,  RmO7,  S'ff)7;  elles  sont  des  combi- 
naisons tout  à fait  correspondantes  malgré  la  différence  complété  qui  séparé 
le  ruthénium  du  soufre,  de  l’iode,  du  manganèse,  etc. 


SÉLÉNIUM 

Se.  Poids  atomique  = 79 


Le  sélénium  est  peu  répandu  dans  la  nature  ; le  minerai  le  plus  riche  est 
la  zorgite  qui  nous  vient  de  la  République  Argentine  ; c'est  de  là  qu'on  le 
retire  ou  bien  encore  des  boues  des  chambres  de  plomb  quand  on  prépare 
l'acide  sulfurique  avec  des  pyrites  sélénifères. 

Le  sélénium  se  présente  sous  un  assez  grand  nombre  de  modifications. 

Le  sélénium  le  plus  commun  est  sous  forme  d’une  masse  noire  à sur- 
face brillante,  à cassure  semblable  à celle  du  verre  noir,  sans  éclat  métal- 
lique ; par  transparence,  les  petites  esquilles  paraissent  rouge  brun;  cette 
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variété  sc  conserve  bien  ; si  on  la  chauffe  quelque  temps  à 96-97°,  la  tem- 
pérature s’élève  brusquement  vers  230°  ; sa  surface  présente  alors  l’éclat 
métallique  ; sa  cassure,  au  lieu  d’être  vitreuse,  est  à grains  métalliques  très 
fins. 

Le  sélénium  bout  à 663°;  sa  vapeur  sent  le  raifort  quand  elle  est  à une 
température  assez  élevée  pour  s’oxyder. 

La  résistance  opposée  par  le  sélénium  vitreux  au  passage  d’un  courant 
électrique  est  d’autant  moindre  qu'il  est  exposé  à une  lumière  plus  vive  ; cette 
propriété  a été  utilisée  pour  la  construction  d’un  pliotophone. 

L’acide  sélénli  y civique  H'Se  est  un  gaz  très  soluble  dans  l’eau  ; quand  il  est 
dilué,  son  odeur  rappelle  beaucoup  celle  de  l’acide  sulfhydrique  ; on  le  pré- 
pare par  l’action  de  l’acide  chlorhydrique  sur  le  séléniure  de  potassium  ; il 
précipite  tous  les  sels  métalliques  en  solution  neutre. 

L’acide  sélénieux  Se03lF  s’obtient  en  oxydant  le  sélénium  par  l’acide  azo- 
tique. Ce  corps  est  antiseptique  à la  dose  de  3 1000.  Sur  les  animaux  supé- 
rieurs, il  a une  action  essentiellement  irritante. 

L’acide  sélénique  Se  O'H2  s’obtient  en  oxydant  l’acide  sélénieux  par  l’azo- 
tate  potassique;  sa  densité  peut  s’élever  jusqu’à  2,623.  Les  séléniates  pré- 
sentent la  plus  grande  analogie  avec  les  sulfates  ; on  les  distingue  de  ces 
derniers  parce  que,  chauffés  avec  de  l’acide  chlorhydrique,  ils  dégagent  du 
chlore. 

On  trouve  assez  fréquemment  du  sélénium  dans  certains  acides  sulfuriques 
et  chlorhydriques  du  commerce. 


TELLURE 


Te.  Poids  atomique  = 128 


Ou  connaît  des  tellurures  de  plomb,  d’argent,  d’antimoine,  d’or,  de  bis- 
muth ; le  plus  souvent,  on  se  trouve  en  présence  de  tellurures  doubles  ; les 
procédés  employés  pour  extraire  le  tellure  varient  suivant  la  nature  du  tel lu- 
rure  utilisé. 

Le  tellure  est  d’un  blanc  argentin  très  brillant  : il  cristallise  facilement. 

L 'acide  tellur hydrique  H2Te  se  prépare  en  attaquant  par  l’acide  chlorhy- 
drique le  tellurure  de  zinc:  c’est  un  gaz  très  soluble  dans  l’eau,  d’une  odeur 
analogue  à celle  de  l’hydrogène  sulfuré. 

On  connaît  Y acide  tellureux  TeO’II2  et  Y acide  tellurique  TeO*Il2  : ce  dernier 
se  prépare  par  des  procédés  assez  indirects  et  donne  naissance  à des  tellurates 
isomorphes  avec  les  sulfates. 

Le  tellurate  de  potasse  a été  préconisé  à la  dose  de  2 à 4 centigr.  par 
jour  contre  les  sueurs  nocturnes  des  phtisiques.  A là  dose  de  6 centigr..  on 
observe  des  phénomènes  dyspeptiques. 


FLUOR 
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Poids  atomique  = 19 


Historique.  — Le  fluor  a été  isolé  en  1886  p(ir  Moissan. 

Etat  naturel.  — Dans  ces  dernières  années,  on  a prétendu  avoir 
trouvé  le  fluor  libre  dans  quelques  vacuoles  observées  dans  certaines  fluo- 
rines. 


Fig.  319.  — Préparation  du  fluor. 


A l’état  de  combinaison,  le  fluor  est  très  répandu  : fluorine,  cryolithe, 
apatite,  lépidolithe,  etc.,  en  contiennent  des  proportions  notables.  Sa  pré- 
sence en  petite  quantité  a été  signalée  dans  beaucoup  d’eaux  minérales, 
dans  les  os,  les  dents,  le  sang,  etc.  (Nicklès). 

Le  rôle  du  fluor  et  des  fluorures  dans  la  formation  des  espèces  minéralo- 
giques a assurément  eu  une  grande  importance. 

Préparation.  — On  se  procure  de  l’acide  fluorhydrique  parfaitement 
anhydre  par  calcination  du  lluorhydrate  de  fluorure  de  potassium.  Ce  sel  est 
introduit  dans  un  tube  en  U en  platine  (fig.  319)  plongé  dans  du  chlorure  de 
méthyle  dans  lequel  on  fait  passer  un  courant  d’air,  de  façon  à maintenir  la 
température  dans  le  voisinage  de  — 50°  : l’acide  fluorhydrique  est  rendu  bon 
conducteur  de  l’électricité  par  addition  d’un  peu  de  lluorhydrate  de  fluorure 
de  potassium  : au  moyen  de  fils  de  platine  iridié,  on  fait  passer  dans  la 
liqueur  le  courant  produit  par  20  éléments  Bunsen  : au  pôle  négatif,  il  se 
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dégage  de  l’hydrogène  entraînant  des  vapeurs  d’acide  fluorlivdrique.  Au  pùl 
positif,  se  dégage  le  fluor  qui  possède  les  propriétés  suivantes  ; 


Propriétés.  — Au  contact  du  fluor: 

Le  soufre  s’échauffe,  fond  et  peut  même  s’enflammer. 

L'iode  se  transforme  avec  une  flamme  pâle,  en  un  produit  gazeux  à peu 
près  incolore. 

Le  phosphore  s’enflamme. 

L’arsenic  et  l’antimoine  en  poudre  brûlent  avec  incandescence. 

Le  carbone  semble  sans  action. 

Le  silicium  cristallisé  prend  feu  et  brûle  avec  éclat. 

Le  bore  adamantin  brûle  avec  plus  de  difficulté. 

Le  mercure  l’absorbe  avec  production  de  fluorure  mercureux. 

Le  fer  et  le  manganèse  brûlent  avec  étincelles. 

Le  chlorure  de  potassium  fondu  est  attaqué  à froid  avec  dégagement  de 
chlore. 

L’eau  est  décomposée  avec  un  dégagement  d’ozone. 

Le  lluor  attaque  avec  violence  la  plupart  des  corps  organiques  : l’alcool, 
l’éther,  la  benzine,  l’essence  de  térébenthine,  le  pétrole  prennent  feu  à son 
contact:  un  morceau  de  liège  se  carbonise  rapidement  et  s’enflamme. 


ACIDE  FLUORHYDR1QUE 


IIFl  = 20 


II  = 1 
Fl  = 19 
20 


5~1  vol. 
95  — 1 vol. 
ïüü  *2  vol. 


Historique.  — L'acide  fluorhydrique  a été  découvert  par  Sgheele  et  étudié 
en  1810  par  Gay-Lussac  et  Thénard. 

Préparation.  — Le  gaz  acide  fluorhydrique  peut  être  préparé  en  calcinant 
dans  une  cornue  en  platine  le  fluorhydrate  de  fluorure  de  potassium  ; on 
reçoit  le  produit  dans  un  récipient  également  en  platine  plongé  dans  un  bain 
réfrigérant;  le  gaz  fluorhydrique  s’y  condense. 

Quand  on  veut  une  solution  très  concentrée  d'acide  fluorhydrique,  on 
prend  une  cornue  (fig.  320)  dont  la  panse  est  en  deux  pièces  ; la  partie  infé- 
rieure A est  en  fonte  ; la  partie  supérieure  est  en  plomb  : comme  récipient, 
on  la  munit  d’un  tube  en  U également  en  plomb.  Dans  la  partie  A,  on  intro- 
duit de  la  lluorine  finement  pulvérisée  et  préalablement  calcinée,  puis  3 par- 
ties d’acide  sulfurique  ; il  se  produit  un  boursouflement  dû  à ce  que  la 
fluorine  renfermant  des  matières  siliceuses,  donne  de  l’acide  hydrofluosili- 
cique  : quand  le  boursouflement  a cessé,  on  adapte  le  dôme  de  la  cornue  et 
le  récipient  ; on  lute  les  jointures  avec  un  lut  gras,  et  on  introduit  le  réci- 
pient dans  un  bain  réfrigérant.  On  chauffe  à 136°;  l'acide  fluorhydrique  se 
dégage  et  vient  se  condenser  dans  le  vase  en  plomb. 


ACIDE  FLUORHYDRIQUE 
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Si  on  n’a  besoin  que  d’un  acide  assez  étendu,  on  introduit  dans  le  réci- 
pient une  certaine  quantité  d’eau  ; la  solution  s effectuera  ainsi  peu  à peu, 
tandis  qu’il  faut  prendre  des  précautions  pour  éviter  les  vapeurs  d’acide 
fluorhydrique,  quand  on  étend  d’eau  cet  acide  concentré. 


Fig.  320.  — Préparation  de  l’acide  fluorhydrique. 


Propriétés.  — D’après  Moissan,  l’acide  fluorhydrique  anhydre  est  un  liquide 
bouillant  à + 19°, 5 et  se  solidifiant  à — 102°, 5.  Sa  densité  à 13u  est  0,9879. 

L’acide  fluorhydrique  se  combine  à l'eau  avec  une  grande  énergie  : cette 
solution,  sous  l’influence  de  la  chaleur,  présente  des  phénomènes  de  dissocia- 
tion (Voyez  p.  03)  de  telle  sorte  que  pour  chaque  pression  et  pour  chaque 
température  on  trouve  un  état  différent  d’équilibre.  A la  pression  normale, 
sous  l’influence  de  l’ébullition,  les  solutions  diluées  se  concentrent  et  les 
solutions  concentrées  s’affaiblissent  jusqu’à  ce  qu’on  ait  obtenu  une  disso- 
lution contenant  de  0,36  à 0,38  d’FIFl,  dont  le  point  d’ébullition  est  de  120°. 
ce  qui  correspond  à un  hydrate  de  la  formule  IIF1,2H20. 

Propriétés  chimiques. — L’acide  fluorhydrique  est  sans  action  sur  la  plupart 
des  métalloïdes  ; il  attaque  le  plus  grand  nombre  des  métaux  ; le  platine, 
l'argent,  le  plomb,  le  fer  et  l’or  sont  ceux  qui  résistent  le  mieux.  Il  dissout 
la  silice  ; il  attaque  profondément  le  verre  ; cependant,  s’il  est  parfaitement 
sec,  il  ne  l’attaque  pas.  Si  on  fait  réagir  l’acide  concentré  sur  du  potassium, 
il  se  fait  une  explosion  avec  dégagement  de  lumière. 

Mis  en  contact  avec  l'eau,  l'acide  fluorhydrique  s’en  empare  avec  une  telle 
énergie  qu’il  produit  un  bruit  analogue  à celui  d’un  fer  rouge  qu’on  plonge 
dans  ce  liquide.  Du  reste  une  addition  convenable  d’eau  en  atténue  les  pro- 
priétés; il  cesse  de  fumer  à l’air;  il  n’agit  plus  sur  la  peau  avec  autant  d’éner- 
gie, mais  il  conserve  son  action  sur  les  métaux,  ainsi  que  celle  qu’il  exerce 
sur  la  silice  et  quelques  autres  corps:  à la  vérité  cette  action  est  moins  prompte. 

Caractères.  — • 1°  L'acide  fluorhydrique  attaque  le  verre  ; 

2°  Avec  une  solution  de  chlorure  de  calcium,  il  donne  un  précipité  blanc, 
volumineux,  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique. 

Dosage.  — L'acide  fluorhydrique  pur  en  solution  peut  être  dosé  par  un 
procédé  alcalimétrique  (1). 


(1)  Materiel.  — Celui  nécessaire  pour  une  analyse  acidimétrique  (Voy.  p.  324),  mais 
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L’acide  fluorhydrique  se  dose  à l’état  de  fluorure  de  calcium  : il  est 
très  remarquable  que  le  fluorure  de  calcium  soit  insoluble  ; tandis  que 
les  chlorure,  bromure  et  iodure  calciques  sont  très  solubles;  inversement,  le 
fluorure  d’argent  est  très  soluble,  tandis  que  les  chlorure,  bromure  et  iodure 
d'argent  sont  insolubles  (1). 

Réactif.  — L'acide  fluorhydrique  est  employé  dans  les  laboratoires  poul- 
ie dosage  des  silicates  et  pour  la  préparation  de  l’eau  oxygénée. 

Usages.  — En  industrie,  il  sert  à la  préparation  des  Huâtes  et  à la  gravure 
sur  verre  ; l’acide  fluorhydrique  liquide  appliqué  sur  le  verre  donne  un  des- 
sin poli  transparent  : si  on  expose  aux  vapeurs  de  cet  acide  une  plaque  de 
verre  recouverte  de  cire,  sur  laquelle  on  a tracé  un  dessin,  en  enlevant  la 
cire,  à l’aide  d’une  lame  mousse,  on  obtient  une  gravure  mate  et  opaque. 

Usages  Médicaux  — IL  Bergeron  a proposé  l’emploi  de  l’acide  fluorhydrique 
contre  la  diphtérie;  il  pense  qu’il  pourrait  être  employé  dans  d’autres  mala- 
dies infectieuses,  telles  que  la  lièvre  typhoïde,  la  scarlatine  et  la  tubercu- 
lose. Il  l’emploie  de  la  manière  suivante  : le  malade  est  placé  dans  une 
petite  chambre  de  10m3  environ.  Dans  un  vase  en  plomb,  mis  au  bain-marie, 
il  place  30  grammes  de  spath  fluor  et  un  léger  excès  d’acide  sulfurique 


remplacer  les  vases  à précipité  par  une  capsule  en  platine  ou  en  argent  ou  encore 
enduire  les  vases  en  verre  de  cire  ou  de  paraffine. 

Réactifs.  — Liqueur  normale  alcaline. 

Teinture  de  tournesol  ou  solution  de  phlatéine. 

Mode  opératoire.  — Pesez  2 grammes  de  l’acide  à essayer:  diluez  avec  eau  q.  s. 
pour  faire  100  grammes:  peser  10  grammes:  y ajouter  au  moyen  de  la  burette  la 
liqueur  normale  alcaline  jusqu’à  ce  que  le  tournesol  bleuisse  ou  que  la  phtaléine 
x-ougisse.  La  lecture  de  la  burette  donne  la  richesse  en  centièmes  de  l’acide  titré. 

Nous  avons  fait  peser  et  non  mesurer  pour  éviter  d’avoir  à paraffiner  un  grand 
nombre  de  vases. 

(l)Pour  doser  l’acide  fluorhydrique  à l’état  de  fluorure  de  calcium,  on  neutralise 
la  liqueur  par  un  excès  de  carbonate  sodique  ; on  porte  à l’ébullition  et  on  ajoute 
une  solution  de  chlorure  de  calcium  tant  qu’il  se  forme  un  précipité;  on  laisse  dépo- 
ser, on  lave  le  précipité  formé  de  fluorure  de  calcium  et  de  carbonate  calcique 
d’abord  par  décantation,  puis  à la  fin  sur  un  filtre.  Après  dessiccation,  on  le  chauffe 
au  rouge  dans  un  creuset  de  platine  ; on  le  met  dans  une  capsule  en  platine  ou  en 
porcelaine  avec  de  l’eau  ; on  ajoute  de  l’acide  acétique  en  léger  excès  ; on  évapore 
au  bain-marie  à siccité  et  on  chauffe  jusqu’à  ce  que  toute  odeur  d’acide  acétique 
ait  disparu.  On  chauffe  avec  de  l’eau  le  résidu  formé  de  fluorure  de  calcium  et 
d’acétate  calcique;  on  sépare  le  fluorure  de  calcium  par  filtration,  on  le  lave,  on  le 
sèche,  on  le  calcine  et  on  le  pèse. 

Un  bon  moyen  de  contrôler  la  pureté  du  fluorure  de  calcium  consiste  à le  trans- 
former en  sulfate  de  chaux. 

On  calcine  le  mélange  de  fluorure  et  de  carbonate  calcique  avant  de  le  traiter  par 
l’acide  acétique,  parce  que  sans  cette  précaution  le  fluorure  de  calcium  se  laverait 
difficilement. 

La  présence  des  acides  azotique  et  chlorhydrique  ne  gène  pas. 
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il  se  dégage  ainsi  environ  15  grammes  d’acide  tluorhydrique.  Après  4 heures 
le  dégagement  est  terminé  et  il  faut  renouveler  l’opération  qu’on  continue 
jusqu’à  disparition  complète  des  fausses  membranes.  Les  malades  éprouvent 
un  léger  picotement,  mais  les  inhalations  sont  supportables  et  les  personnes 
qui  soignent  les  malades  n’en  s,ont  pas  incommodées.  La  guérison  est  géné- 
ralement obtenue  en  48  heures.  Le  D'  II.  Bergeron  a très  rarement  vu  persis- 
ter les  fausses  membranes  au  delà  du  5°  jour. 

De  tout  temps,  on  a remarqué  que  dans  les  cristalleries  les  ouvriers  expo- 
sés aux  vapeurs  d’acide  tluorhydrique  n’étaient  pas  atteints  par  la  tuberculose. 
A la  suite  de  cette  remarque,  en  1862,  le  docteur  Bastien  essaya  cet  acide  ; 
en  1866  cette  pratique  fut  reprise  par  les  docteurs  Charcot  et  Bouchard  ; puis 
sont  venues  les  expériences  du  docteur  II.  Bergeron,  celles  de  Seiler  en  1885 
et  de  Garcin  et  de  Chervy  en  1886. 

Les  avantages  attribués  à cet  agent  sont  : diminution  de  l’oppression,  de 
la  dyspnée,  des  quintes  de  toux,  des  sueurs  nocturnes  ; le  sommeil  et  l’ap- 
pétit reviennent  ; les  forces  augmentent  et  l’expectoration  se  modifie  ; ce 
traitement  ne  convient  qu’aux  malades  qui  ne  sont  pas  trop  avancés. 

M.  1IÈRARD  a entretenu  favorablement  l’Académie  de  médecine  de  ce  pro- 
cédé en  1887. 

En  1888,  les  D1S  Moreau  et  Cochez  ont  confirmé  les  bons  résultats  ob- 
tenus. Pendant  l’année  scolaire  1888-89,  deux  thèses  ont  été  présentées 
à l’École  de  Médecine  de  Paris  sur  ce  sujet  ; celles  de  MM.  Gilliard  et 
Brunel.  Leurs  conclusions  sont  assez  vagues.  Les  inhalations  paraissent 
être  utiles  au  début  de  la  tuberculose  et  même  à la  période  de  ramollisse- 
ment ; elles  agissent  souvent  en  améliorant  l’état  général,  quelquefois  en 
diminuant  les  signes  stéthoscopiques  (Gilliard).  Les  inhalations  dans  certains 
cas,  améliorent  l’état  général  des  malades  en  relevant  l’appétit  ; elles  ne 
peuvent  amener  la  réparation  des  lésions  pulmonaires  ; elles  sonL  contre- 
indiquées  chaque  fois  que  la  maladie  est  dans  une  phase  aiguë  (Brunel). 

Au  point  de  vue  bactériologique,  les  bacilles  de  la  tuberculose  ne  sont 
pas  détruits  par  les  vapeurs  d’acide  tluorhydrique  (Granciier). 

Ce  traitement  doit  être  employé  avec  prudence  chez  les  asthmatiques,  les 
hémophyliques  et  les  emphysémateux  (Chervy). 

Mode  d administration.  — On  a une  cabine  de  quelques  mètres  cubes, 
imparfaitement  close,  à la  partie  supérieure  de  laquelle  on  fait  arriver  par 
un  tube  l’air  saturé  de  vapeurs  d’acide  : cet  air  s’obtient  en  le  faisant  barbo- 
ter dans  de  l’acide  fluorhydrique  du  commerce  (titre  0,30  à 0,40)  contenu  dans 
un  flacon  en  plomb  à deux  tubulures  d’un  demi-litre  de  capacité  environ  qui 
par  un  tube  en  plomb  conduit  l’air  dans  la  cabine.  On  fait  arriver  30  litres  de  cet 
air  par  mètre  cube  de  la  cabine  et  par  heure  ; c’est  la  durée  de  la  séance  (Lépine). 

CHIMIE  MÉDICALE.  22 
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Un  dispositif  facile  à installer  serait  le  suivant  : trompe  soufflante,  compteur 
à gaz,  flacon  à acide  fluorhydrique. 

Pour  les  malades  ne  pouvant  se  rendre  dans  des  salles  d'inhalation,  on  a 
construit  divers  appareils.  Le  principe  de  la  plupart  de  ces  appareils  con- 
siste à faire  respirer  aux  malades  de  l’acide  carbonique  ayant  barboté  dans 
une  solution  d’acide  fluorhydrique.  Le  mélange  des  deux  gaz  s’échappe  par 
un  tube  muni  d’un  entonnoir  que  le  malade  place  devant  sa  bouche,  ou 
bien  il  est  amené  dans  une  petite  tente  à l’intérieur  de  laquelle  le  malade 
place  la  tête  pour  respirer.  Ce  dernier  dispositif,  moins  mauvais  que  le  précé- 
dent, est  inférieur  au  premier. 

D’après  Thompson,  les  composés  les  plus  remarquables  au  point  de  vue 
de  l’antisepsie  sont  ceux  du  fluor,  c’est-à-dire  l’acide  fluorhydrique,  les  fluo- 
rures acide  et  neutre  de  sodium,  de  potassium  et  d’ammonium,  de  même  que 
les  fluosilicates  des  mêmes  bases. 

Toxicologie.  — Il  faut  soigneusement  éviter  le  contact  de  l’acide  fluorhy- 
drique concentré  avec  la  peau,  car  cet  acide  exerce  une  action  extrêmement 
violente,  occasionne  des  douleurs  insupportables  et  engendre  des  ulcères 
difficiles  à guérir.  Il  suffit  de  toucher  la  peau  avec  la  pointe  d’une  aiguille 
trempée  dans  cet  acide  pour  s’attirer  un  sommeil  agité  et  parfois  même  un 
accès  de  fièvre.  En  exposant  les  doigts  aux  vapeurs  de  l’acide  pendant 
quelques  instants,  on  est  atteint  de  maux  graves  pouvant  durer  plusieurs 
semaines.  L’effet  ordinaire  de  l’acide  est  de  causer  une  violente  douleur  dans 
la  partie  touchée,  puis  les  parties  voisines  deviennent  blanches  et  doulou- 
reuses ; il  se  forme  une  pustule.  Un  lavage  avec  de  la  potasse  apaise  bien 
la  douleur,  mais  ne  la  fait  pas  disparaître  : il  en  est  de  même  lorsqu’on 
ouvre  l'ampoule  le  plus  tôt  possible. 

On  ne  connaît  qu’un  seul  cas  d’empoisonnement  par,  l'acide  fluorhydrique. 
Un  homme,  ayant  bu  15  grammes  de  ce  liquide,  éprouva  des  nausées,  des 
vomissements,  eut  des  sueurs  froides  et  visqueuses  sur  tout  le  corps  ; son 
pouls  devint  petit  et  ses  pupilles  se  contractèrent.  Il  succomba  au  bout  de 
trente-cinq  minutes.  A l’autopsie,  on  trouva  que  le  sang  avait  une  réaction 
acide;  la  muqueuse  buccale  était  blanche,  l'estomac  renfermait  un  liquide 
noirâtre. 

En  pareil  cas,  il  faudrait  administrer  de  l’eau  tiède  en  abondance,  de  la 
magnésie  délayée  dans  de  l’eau,  du  lait,  de  l’eau  albumineuse. 
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Etat  naturel.  — Il  existe  (1 8.11s  la  nature  un  certain  nombre  de  lluoiuies 

simples  ou  doubles.  Citons  : 

La  fluorine , fluorure  de  calcium; 

La  cryolithe , fluorure  double  d’aluminium  et  de  sodium  ; 

Les  pyromorphites,  plomb  fluo -phosphaté  ; 

La  ivagnérite,  magnésie  fluo-phosphatée  ; 

L 'apatite,  chaux  fluo-phosphatée  ; 

La  wawellile , alumine  fluo-phosphatée,  etc. 

Nous  avons  déjà  dit  cjue  le  fluor  était  très  répandu  dans  la  nature,  à 1 état 
de  fluorures,  qu’on  le  trouvait  dans  presque  toutes  les  eaux  minérales,  le 
sang,  les  os,  etc. 

Préparation.  — 1°  On  attaque  les  métaux  ou  les  oxydes  métalliques  par 
l'acide  fluorhydrique  ; 

2°  Par  double  décomposition. 

Propriétés.  — Les  fluorures  alcalins  neutres  sont  solubles  ; ils  ont  une 
grande  tendance  à se  combiner  avec  l’acide  fluorhydrique  pour  former  des 
lluorhydrates  de  fluorures  ; les  fluorures  alcalino-terreux  sont  presque  inso- 
lubles ; les  fluorures  métalliques  sont  peu  solubles  ; il  est  à noter  que  le  fluo- 
rure d’argent  est  soluble  et  le  fluorure  de  calcium  insoluble,  tandis  que  le 
chlorure  d’argent  est  insoluble  et  que  le  chlorure  de  calcium  est  très  soluble. 

Les  fluorures  sont  peu  volatils;  en  dissolution,  ils  attaquent  le  verre  à la 
longue  et  le  dépolissent. 

Caractères.  — 1°  Les  fluorures  solubles  ne  précipitent  pas  par  l’azotate 
d’argent. 

2°  Traités  par  l’acide  sulfurique,  les  fluorures  dégagent  de  l’acide  fluorhy- 
drique qui  attaque  le  verre 1 ; 


1 Pour  rechercher  le  fluor  combiné,  on  pulvérise  le  corps  à examiner  ; on  le  mélange  à 
de  l’acide  sulfurique  : ce  mélange  est  introduit  dans  un  creuset  de  platine  que  l’on  recouvre 
avec  une  lame  de  verre  ; cette  lame  de  verre  a d’abord  été  enduite  de  cire,  puis,  avec  un 
stylet  mou  en  étain  ou  en  plomb,  on  y a tracé  un  dessin  quelconque  ; c’est  ce  dessin 
que  l’on  expose  aux  vapeurs  qui  se  produisent,  quand  on  chaulTe  le  creuset  ; il  ne  faut 
pas  chaulTer  assez  fortement  pour  fondre  la  cire  ; après  une  heure,  on  retire  le  verre  et 
on  enlève  la  cire  ; si  le  corps  soumis  à l’épreuve  contient  du  fluor,  le  dessin  s’aperçoit 
sur  le  verre  ; si  la  quantité  de  fluor  est  faible,  la  gravure  ne  parait  pas  immédiatement, 
mais  elle  devient  visible  en  balant  sur  le  verre. 

S’il  y avait  de  la  silice  dans  le  corps  à examiner,  la  réaction  ne  se  produirait  pas  dans 
ces  conditions:  on  introduit  le  mélange  dans  un  tube  courbé  à angle  obtus  et  ouvert  à 
ses  deux  extrémités  ; on  le  chaulTe  au  rouge  en  dirigeant  dessus  la  flamme  du  chalumeau  ; 
il  se  produit  du  fluorure  de  silicium  qui  se  condense  dans  les  parties  froides  du  tube 
avec  l’eau  produite  par  la  combustion  : il  se  dépose  de  la  silice  parce  que  l’eau  décom- 
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3°  Traités  par  l’acidc  sulfurique  en  présence  de  la  silice,  ils  dégagent  du 
fluorure  de  silicium  ; 

4°  Traités  par  l’acide  sulfurique  en  présence  de  l’acide  borique,  ils  déga- 
gent du  lluorure  de  bore  dont  l’avidité  pour  l’eau  est  caractéristique. 


Dosage.  — 1°  Dans  les  fluorures  solubles  on  dose  le  fluor  à l’état  de  fluo- 
rure de  calcium  1 . 

2°  Quelquefois  on  transforme  les  fluorures  en  sulfates  en  les  chauffant 
avec  un  excès  d’acide  sulfurique2. 

Enfin  en  chauffant  les  fluorures  avec  de  l’acide  sulfurique  en  présence  de 
la  silice,  le  fluor  se  dégage  à l'état  de  fluorure  de  silicium8. 


pose  le  fluorure  de  silicium  : quand  l’eau  vient  à s’évaporer  par  réchauffement  du  tube, 
la  silice  reste  sous  forme  de  taches  blanches  de  la  grandeur  de  la  goutte. 

D’après  Nicklès,  il  faudrait  employer  des  lames  de  quartz  au  lieu  de  lames  de  verre,  parce 
<pie  ce  dernier  pourrait  être  corrodé  par  les  vapeurs  d’acide  sulfurique.  L’acide  sulfu- 
rique contiendrait  lui-même  assez  souvent  du  fluor;  il  faudrait  donc  le  vérifier  avant  de 
l’employer  à cet  essai. 

1 Dans  la  liqueur  acide  on  ajoute  du  carbonate  de  soude  en  excès:  si  le  carbonate  de 
soude  ne  produit  pas  de  précipité,  on  opère  comme  nous  l’avons  indiqué  pour  l’acide 
fluorhydrique  : si  le  carbonate  de  soude  donne  un  précipité,  on  porte  à l’ébullition,  on 
filtre  et,  dans  la  liqueur  liltrée,  on  dose  le  fluor,  toujours  par  le  même  procédé. 

Si  la  liqueur  primitive  était  neutre,  on  ajouterait  tout  de  suite  le  chlorure  de  calcium, 
sans  ajouter  au  préalable  le  carbonate  de  soude. 

1 Le  plus  souvent,  la  substance  finement  pulvérisée  fortement  séchée,  est  chauffée  long- 
temps avec  un  excès  d’acide  sulfurique  ; on  transforme  ainsi  les  fluorures  en  sulfates: 
le  calcul  permet  de  déterminer  la  quantité  de  fluor  : dans  beaucoup  de  cas,  ce  procédé 
n’est  pas  applicable  ou  présente  de  sérieuses  difficultés  d’exécution. 

3 Presque  tous  les  fluorures  métalliques  sont  décomposés  à chaud  par  l’acide  sulfurique 
monohydraté;  si  on  opère  en  présence  de  la  silice  ou  d’un  silicate  en  quantité  suffisante, 
il  se  dégage  du  fluorure  de  silicium.  — La  perte  de  pojds  de  l’appareil  indique  la  quan- 
tité de  fluorure  de  silicium  dégagé  ; on  peut  encore  absorber  le  fluorure  de  silicium  et  le 
peser  (Fréséniüs). 
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Historique.  — Ce  corps  a été  découvert  par  Scheele  en  177  4.  lia  été  étudii 
par  Lavoisier,  Gày-Lussac,  Thénard,  Davy;  c’est  Ampère  qui  lui  donna  son 
nom  (/>.wpo;  jaune). 

État  naturel.  — Ce  corps  n’existe  pas  dans  la  nature  à 1 état  de  libeité, 
mais  il  est  très  répandu  à l’état  de  combinaison  : chlorures,  acide  chloi hy- 
drique, chloro-phosphate,  etc. 

Préparation.  — 1°  Le  chlore  se  retire  de  l’acide  chlorhydrique  ou  des  chlo- 
rures : pour  le  retirer  de  l’acide  chlorhydrique,  on  emploie  le  bioxyde  de 
manganèse  ; l’équation  suivante  représente  la  réaction 

MnO2  + 4 IIC1  = MnCl2  + 2 ICO  + Cl2  (1) 


(1)  « Bioxyde  de  manganèse  pulvérisé HH)  g1'- 

Acide  chlorhydrique  du  commerce 400  gr. 


Introduisez  le  bioxyde  dans  un  matras  posé  sur  un  bain  de  sable;  adaptez  au  col 
de  ce  matras  un  bouchon  percé  de  deux  trous  qui  livreront  passage,  1 un  à un  tube 
en  S,  et  l’autre  à un  tube  recourbé  qui  se  rendra  dans  un  appareil  de  "W  olf  composé 
d’un  flacon  laveur  contenant  100  grammes  d’eau  environ,  et  de  plusieurs  auties  fla- 
cons semblables  communiquant  entre  eux  et  remplis  aux  trois  quarts  d eau  distillée, 
dont  la  température  sera  aussi  rapprochée  que  possible  de  + 8",  sans  descendre 
toutefois  au-dessous  de  cette  limite.  Les  tubes  destinés  à conduire  le  gaz  dans 
l'eau  plongeront  assez  avant  dans  le  liquide,  et  la  branche  du  dernier  tube  se  rendra 
dans  une  éprouvette  contenant  de  la  lessive  des  savonniers  étendue  de  son  volume 
d’eau. 

L’appareil  étant  ainsi  disposé,  versez’ dans  le  matras,  au  moyen  du  tube  en  S,  un 
tiers  environ  de  l’acide  chlorhydrique;  le  gaz  se  dégagera  même  a froid.  Chauffez 
modérément  pour  rendre  le  dégagement  plus  prompt,  et  ajoutez  de  nouvelles  portions 
d’acide,  à mesure  qu’il  se  ralentira.  Le  chlore  gazeux  traversera  l’eau  du  premier 
llacon,  s’y  débarrassera  des  matières  étrangères  qui  pourraient  l’accompagner,  et 
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2°  Quand  on  retire  le  chlore  des  chlorures,  c'est  ordinairement  au  chlorure 
sodique  que  l’on  s’adresse  (1). 

On  met  en  liberté  l’acide  chlorhydrique  du  chlorure  au  moyen  de  l’acide 
sulfurique  : cet  acide  chlorhydrique  réagit  ensuite  sur  le  bioxyde  de  manga- 
nèse. 

La  réaction  peut  être  représentée  par  l’équation  suivante  : 

2 NaCl  + S04II2  = 2 HCl  -f  SCHNa2 
MnO2  -f  4IIC1  = MnCl2  -f  2 II20  + Cl2 


passera  ensuite  dans  l’eau  des  autres  llacons,  qu’il  saturera  successivement.  Enfin  la 
solution  alcaline  absorbera  le  gaz  excédant,  dont  les  émanations  seraient  dangereuses 
à respirer.  » Codex,  1884. 

Quand  on  veut  préparer  le  chlore  à l’état  gazeux,  on  met,  après  le  flacon  laveur, 
une  éprouvette  remplie  de  chlorure  de  calcium  destiné  à dessécher  le  gaz;  de  là,  un 


tube  le  conduit  au  fond  d’un  flacon  ordinaire,  qui  peut  se  boucher  à l’émeri  ; en  raison 
de  sa  grande  densité,  le  chlore  déplace  rapidement  l’air  et  remplit  le  flacon  (fig.  321)  : 
on  le  reçoit  quelquefois  sur  l’eau  salée. 

(1)  On  utilise  les  mêmes  appareils  que  dans  la  méthode  précédente. 

Pour  faire  la  fumigation  guytonnicnne , le  Codex  de  1884  donne  la  formule  sui- 


vante : 

« Chlorure  de  sodium  pulvérisé 230  grammes 

Bioxyde  de  manganèse 100  — 

Acide  sulfurique  du  commerce 200 

Eau  commune 200 


Mêlez  avec  soin  le  chlorure  de  sodium  et  le  bioxyde  de  manganèse  ; délayez  le 
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3»  Dans  les  laboratoires,  on  obtient  quelquefois  un  déga 

dans  les  appareils  à dégagement  contmu(voy.  page  a3)  e"  jfXëhlorure  de 
acide  dilué  des  boulettes  faites  en  délayant  avec  un  peu  d eau,  du  chlorure  de 

chaux  et  du  plâtre. 

4°  Dans  l’industrie,  on  opère  comme  clans  le%,laborhafltXeS:u^Sn  de 
remplace  les  ballons  par  des  touries  en  grès  que  Ion  chaude  au  l a 

Sfl Quand  on  opère  encore  plus  en  grand  on  emploie  de  grands *J>Msins 
cylindriques  en  pierre  de  Volvic  ayant  2 métrés  de  haut,  et  1 métré 
diamètre  ; on  les  chauffe  par  injection  de  vapeur  d eau. 

ko  Dans  les  procédés  1 et  2,1a  moitié  du  chlore  de  l’acide  chloriy- 
drique  ou  du  chlorure  de  sodium  reste  à l’état  de  chlorure  de  manganèse  : 

diverses  industries  fournissent  en  abondance  des  chl°^ 

magnésium  etc.  Divers  procédés  ont  ete  proposes  pour  retire!  le  chlore  üe  ces 

rdoCêriet  sont  ceux  de  Weluon,  de  Solwat  etc.;  nous  ne  saunons  en 

P Vdeacos,  fabricant  anglais,  a donné  le  procédé  suivant  pour  la  fabrication 

eÆdpUassher°un  courant  de  gaz  chlorhydrique  sur 

d’amie  imprégnés  de  sulfate  de  cuivre  et  chauffes  a 500  , le  chlore  qui  se 
produit  est'  débarrassé  de  l’acide  chlorhydrique  qu'il  entrame,  dessechp  et 

utilisé.  La  théorie  de  ce  procédé  est  mal  connue  ; on  y\PP^Vsuhur  ouë 
premier  temps,  il  se  forme  du  chlorure  cuivrique  et  de  1 acide  sulfurique 
dans  une  seconde  phase,  au  contact  de  l’oxygène  de  1 air,  il  se  formerait 
sulfate  de  cuivre,  de  l’eau  et  du  chlore. 

SOlCu"  + 2 IIC1  = Cu''Cl2  + SOvH2 

CuCl2  + O + S04II2  = SOlCu"  + H2 O + 2 Cl 

7°  Dans  ces  dernières  années,  l’industrie  a beaucoup  appelé  l’électricité  à 
son  aide.  Greenwood  électrolyse  une  solution  concentrée  de  chlorure  de 
sodium  et  obtient  par  son  procédé  une  solution  de  chlore.  Beketof  elec- 
trolyse  le  chlorure  de  sodium  fondu  vers  500°  et  obtient  ainsi  du  chlore 

et  du  sodium . 

Propriétés  physiques.  — Le  chlore  est  un  gaz  jaune  verdâtre,  d’une  odeur 
très  désagréable.  Sa  densité  à 0°  est  2,45  ; elle  est  maximum  à 20°,  soit 
2,48.  Un  litre  à 01'  pèse  3gr,173.  « A la  température  de  + 20°  et  à la  pression  de 


mélange  avec  la  quantité  d’eau  prescrite,  et  dans  un  vase  en  terre  que  vous  placerez 
sur  un  réchaud,  ajoutez  ensuite  de  l’acide  sulfurique  ; le  dégagement  de  chlore  com- 
mencera aussitôt.  , . n 

En  employant  les  doses  des  substances  ci-dessus  indiquées,  la  quantité  üe  emore 
dégagée  sera  suffisante  pour  une  pièce  d’environ  100  mètres  cubes  de  capacité.  » 
Quand  011  utilise  ce  second  procédé  de  préparation  du  chlore  dans  les  laboraton es 
il  faut  employer  du  sel  marin  décrépité;  sans  cette  précaution,  il  se  produirait  un 
boursouflement  qui  ferait  déborder  le  mélange  du  ballon  dans  lequel  on  opère. 
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7G0  millimètres,  la  quantité  de  chlore  dissous  s’élève  à 2 vol.  156  pour 
1 volume  d’eau,  ou  à 1/148  du  poids  de  l’eau.  La  quantité  de  matière  indi- 
quée dans  la  formule  serait  capable  de  saturer  30  000  parties  d’eau.  » 
Codex. 


Le  maximum  de  solubilité  du  chlore  dans  l’eau  a lieu  à 8°  : l’eau  en 
dissout  alors  3 vol. 7 : si  on  refroidit  à 0°,  cette  solution,  il  se  dépose  des 
cristaux  d’un  hydrate  de  chlore  renfermant  0,28  de  Cl  et  0,72  d'eau,  ce  qui 
leur  donne  la  formule  Cl2,  101I2O.  Cet  hydrate  sert  à opérer  la  liquéfaction 
du  chlore  au  moyen  du  tube  de  Faraday  (voy.  p.  58).  D’après  Maumené, 
il  existerait  3 hydrates  de  chlore  Cl2,  4ILO  — Cl2,  12II20  et  Cle,  20IPO. 

Le  chlore  se  liquéfie  à + 15°  sous  une  pression  de  5 atmosphères. 


Propriétés  chimiques.  — Le  corps  pour  lequel  le  chlore  a le  plus  d’affinité 
est  l’hydrogène.  Si  l’on  mélange  dans  un  récipient  en  verre  des  volumes 
égaux  de  ces  deux  gaz  et  qu’on  expose  le  mélange  à l’action  directe  de  la 
lumière  solaire,  une  violente  explosion  se  produit  et  il  y a production  d’a- 
cide chlorhydrique.  La  flamme  d’une  bougie  et  l’étincelle  électrique  déter- 
minent également  la  combinaison  instantanée  du  chlore  et  de  l’hydrogène. 
A la  lumière  diffuse,  la  combinaison  se  produit  encore,  mais  lentement  et 
sans  détonation  ; dans  l’obscurité  le  mélange  peut  se  conserver  indéfini- 
ment. 


Du  chlore  humide  préalablement  exposé  au  soleil  réagit  sur  l’hydrogène 
même  dans  l’obscurité,  parce  qu’il  y a eu  formation  de  composés  oxygénés 
du  chlore. 

L’oxygène  ne  se  combine  qu’indirectement  avec  le  chlore. 

Le  chlore  se  combine  très  énergiquement  avec  la  plupart  des  métal- 
loïdes ; en  projetant  dans  un  flacon  contenant  du  chlore,  de  l’arsenic  ou 
de  l’antimoine  récemment  pulvérisés,  la  combinaison  se  fait  avec  incandes- 
cence. 

Le  carbone  cependant  n’a  aucune  tendance  à se  combiner  avec  le  chlore, 
même  indirectement. 

Le  chlore  se  combine  également  avec  les  métaux  et  souvent  avec  énergie. 


Avec  l’eau,  le  chlore  donne  plusieurs  hydrates.  « La  solution  aqueuse  de 
chlore  doit  être  conservée  dans  des  llacons  bien  bouchés  et  entourés  de 
papier  noir.  Ces  llacons  doivent  être  placés  dans  un  lieu  frais  et  autant  que 
possible,  inaccessible  à la  lumière.  » Codex.  Le  chlore,  en  effet,  décompose 
l’eau,  non  seulement  au  rouge  mais  même  à la  température  ordinaire,  sous 
l’influence  de  la  radiation  solaire.  Dans  ce  cas.  il  se  forme  de  l’acide  chlor- 
hydrique et  de  l’acide  hypochloreux. 


2 Cl  + II20  = HCl  + CIOH 
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Quand  l’eau  renferme  des  corps  oxydables,  l’oxydation  se  fait  rapidement  ; 
l’équation  devient  alors  : 

4 Cl  + 2 H2G  = 4 HCl  + O2 

Le  chlore  détruit  les  matières  colorantes  végétales;  tantôt  il  s’empare  de 
leur  hydrogène,  forme  de  l’acide  chlorhydrique,  prend  la  place  de  l’hydrogène, 
fournit  des  produits  nouveaux  qu’on  désigne  sous  le  nom  de  produits  de 
substitution,  tantôt  il  agit  simplement  comme  oxydant.  Quand  on  pousse  son 
action  un  peu  trop  loin,  il  détruit  presque  complètement  les  substances  orga- 
niques. 

D’une  manière  générale,  on  peut  dire  que  le  chlore  est  très  avide  d hydro- 
gène et  que  c’est  un  agent  énergique  de  chloruration  et  d’oxydation. 

Caractères.  — 1°  Le  chlore  est  un  gaz  absorbable  par  une  solution  de  potasse  ; 
il  n’est  pas  inflammable,  il  ne  fume  pas  à l’air  ; 

2°  Il  est  facilement  reconnaissable  à son  odeur  et  à sa  couleur  : de  plus 
il  fait  passer  les  sels  ferreux  à l'étal  de  sels  ferriques;  il  met  en  liberté 
l’iode  de  l’iodure  de  potassium  ; il  décolore  les  matières  colorantes  végé- 
tales ; 

3°  On  prend  une  solution  de  diphénylamine  dans  l’acide  sulfurique  con- 
centré que  l’on  verse  doucement  sur  les  parois  du  vase  contenant  le  liquide 
à examiner;  s’il  ne  se  manifeste  pas  de  coloration  bleue,  ni  immédiatement, 
ni  au  bout  de  quelques  minutes,  on  ajoute  une  nouvelle  quantité  d’acide 
sulfurique  pur;  la  présence  de  la  moindre  trace  de  chlore  est  indiquée  par 
une  zone  bleue  au  contact  des  deux  liquides. 

Une  solution  de  naphtol  dans  l’acide  sulfurique  conduirait  au  même  but, 
et  permettrait  aussi  de  déceler  l’acide  azotique.  Avec  cet  acide  la  zone  colorée 
est  d’un  rouge  brun  (Hager). 

4°  Dans  l’atmosphère  qui  contient  du  chlore,  on  plonge  une  baguette  de  a erre 
imbibée  de  lessive  de  soude,  laquelle  passe  ainsi  partiellement  à 1 état  d liypo- 
chlorite  : on  met  ensuite  cette  baguette  en  contact  avec  un  peu  d’une  solu- 
tion saturée  d’aniline,  qui  prend  une  coloration  violette  ou  rouge  violacé  en 
présence  des  hypochlorites  ; si  on  ajoute  à chaud  un  volume  double  d’eau 
saturée  de  phénol,  on  obtient  une  coloration  bleue  (Denigès). 

5°  On  porte  à l’ébullition  quelques  centimètres  cubes  du  réactif  de  Demc.ès 
(phénol  40  grammes,  aniline  5 C.G.  pour  1 litre  d’eau)  ; on  y plonge  la  baguette 
préparée  comme  précédemment,  et  on  obtient  immédiatement  une  belle  colo- 
ration bleue. 

La  coloration  bleue  obtenue  dans  ces  deux  réactions  est  très  stable  ; elle 
passe  au  rouge  sous  l’influence  des  acides  et  redevient  bleue  par  1 addition 
d’une  quantité  suffisante  d’alcali. 

La  seconde  réaction,  plus  encore  que  la  première,  est  indépendante  des 
petites  quantités  de  brome  qui  peuvent  se  trouver  avec  le  chlore. 
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Dosage.  — Le  chlore  libre  peut  être  absorbé  par  une  solution  alcaline  que 
1 on  titrera  par  des  procédés  chlorométriques  décrits  à propos  de  l’acide 
hypochloreux.  L’absorption  peut  également  être  faite  par  une  solution  d’io- 
dure  de  potassium  ; on  titre  l’iode  mis  en  liberté. 

Réactif.  — Dans  les  laboratoires,  le  chlore  est  très  souvent  employé  soit 
pour  des  préparations,  soit  comme  agent  oxydant,  soit  pour  la  recherche 
du  brome,  de  l’iode,  soit  pour  la  destruction  des  substances  organiques,  etc. 

Usages.  — Le  chlore  est  très  employé  comme  décolorant  et  comme  désin- 
fectant; il  sert  au  blanchiment  des  toiles,  de  la  pâte  à papier,  à la  fabri- 
cation des  hypochlorites,  de  l’eau  de  Javelle,  etc. 

Usages  médicaux.  — Le  chlore  mis  en  contact  avec  la  peau  ou  avec  les 
muqueuses  est  un  irritant  des  plus  énergiques  ; il  est  impropre  à la  respira- 
tion ; il  tue  avec  une  grande  rapidité  ; on  prétend  que  dans  les  ateliers  où 
l’on  en  dégage  beaucoup,  les  ouvriers  linissent  par  n’en  plus  être  incommodés; 
les  fonctions  s’exécutent  même  chez  eux  avec  une  parfaite  régularité  : la 
seule  chose  que  l’on  remarque,  c’est  qu’ils  maigrissent  d’abord  et  ne  peu- 
vent ensuite  reprendre  de  l’embonpoint. 

O11  peut  administrer  à l’intérieur  de  20  à 30  gouttes  d’eau  chlorée  diluées 
dans  1 00  à 123  grammes  de  liquide;  une  dose  plus  élevée  occasionne  des  vomis- 
sements et  des  coliques.  On  l’a  employée  sans  beaucoup  de  succès  contre 
les  affections  syphilitiques;  on  s’en  est  servi  d’une  manière  plus  avantageuse 
pour  laver  la  surface  du  corps  des  malades  atteints  de  variole  confluente,  à 
l'époque  de  la  maladie  où  le  pus  commence  à prendre  de  la  fétidité  ; en 
injections,  dans  les  foyers  des  vastes  abcès  qui  entretiennent  une  fièvre  de 
résorption  ; dans  l’utérus,  lorsque  le  placenta  ou  une  masse  quelconque 
se  putréfie  dans  la  cavité  de  cet  organe  ; pour  détruire  l’odeur  du  pus,  de 
l'ozène,  pour  déterger  et  stimuler  les  plaies  atteintes  de  pourriture  d’hôpi- 
tal, etc. 

Toxicologie.  — Le  chlore  occasionne  assez  rarement  la  mort;  il  produit 
des  éternuements,  de  la  toux;  il  augmente  la  sécrétion  des  mucosités  qui  de- 
viennent même  sanguinolentes;  il  peut  produire  des  laryngites,  des  bronchites 
et  même  des  pneumonies;  quand  on  a respiré  du  chlore,  il  est  bon  de  boire  du 
lait,  de  l’eau  albumineuse,  des  boissons  émollientes,  etc.  La  toux  sera  moins 
douloureuse  après  quelques  inhalations  d’éther  ou  de  chloroforme. 
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II  — 1 = 2,74  = 1 vol. 

HCl  = 36,5  Cl  __  y _ 97  26  — 1 vol. 

3tq5  100,00  2vcd. 


Synonymie.  — Esprit  de  sel,  acide  muriatique,  acide  hydrochlorique. 

Historique.  — Il  était  connu  des  anciens  chimistes:  Basile  Valentjn  l a dé- 
crit sous  plusieurs  noms  : au  commencement  de  ce  siècle,  il  a été  étudié 
par  Gay-Lussac,  Thénard,  Davy. 

État  naturel.  — L'acide  chlorhydrique  est  un  acide  trop  énergique  pour 
être  très  répandu  à l'état  de  liberté  dans  la  nature;  cependant  on  le  trouve 
avec  l’acide  sulfurique  dans  l’eau  du  Rio  Yinagre. 

Préparation.  — Pour  préparer  l’acide  chlorhydrique  on  décompose  une 
molécule  de  chlorure  de  sodium  par  une  molécule  d’acide  sulfurique  (1). 

NaCl  + S04P  = SCPHNa  + HCl 


(1) 


« Chlorure  de  sodium  purifié  et  décrépité 

Acide  sulfurique  officinal 

Eau  distillée 


1500  gr. 
2500  gr. 
800  gr. 


Introduisez  le  sel  dans  un  grand  matras  (fig.  322)  que  vous  placerez  sur  un  bain 
de  sable,  et  au  col  duquel  vous  adapterez  deux  tubes,  l’un  courbé  en  S et  évase 
en  forme  d’entonnoir  à sa  partie  supérieure,  l'autre  recourbé  en  siphon  et  commu- 
niquant avec  un  appareil  de  Wolf  composé  d’un  flacon  dit  de  lavage  contenant 
100  grammes  d’eau  environ,  et  de  trois  flacons  dans  chacun  desquels  il  y auia 
600  grammes  d’eau  distillée.  Ces  flacons  ne  devront  être  remplis  qu’aux  deux  tiers 
au  plus,  en  raison  de  l’augmentation  de  volume  que  le  liquide  éprouve  à mesure 
qu'il  se  sature  ; les  trois  derniers  devront  être  placés  séparément  dans  de  petites 
terrines  en  grès,  et  entourés  d’eau  que  vous  maintiendrez  froide  pendant  tout  le 
temps  de  l’opération.  Les  tubes  destinés  à conduire  le  gaz  dans  l’eau  plongeront 
à peine  dans  ce  liquide. 

L’appareil  étant  ainsi  disposé,  mélangez  l’eau  et  l’acide  sulfurique  dans  une  capsule 
en  porcelaine;  versez  peu  à peu  le  mélange  dans  le  matras  ; chauliez  ensuite  modé- 
rément le  bain  de  sable,  et  augmentez  le  feu  par  degrés  jusqu’à  ce  que  tout  dégage- 
ment ait  cessé.  L’eau  du  premier  flacon  se  saturera  de  gaz  et  prendra  une  couleui 
jaunâtre;  celle  du  second  et  du  troisième  flacon  se  convertira  en  une  solution  d’acide 
chlorhydrique  très  pure  et  incolore,  dont  le  mélange  devra  marquer  1,1/1  au  densi- 
mètre,  à la  température  de  + 15°.  Le  quatrième  flacon  renfermera  une  solution  beau- 
coup plus  faible  que  vous  emploierez  au  lieu  d’eau  pure  dans  une  opération  ultérieure. 

Les  quantités  de  matières  indiquées  dans  la  formule  peuvent  dégager  environ 
572  litres  de  gaz  et  saturer  plus  d’un  litre  d’eau.  L’acide  chlorhydrique  ainsi  obtenu 
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L acide  sulfurique  étant  bibasique  pourrait  décomposer  deux  molécules  de 
chlorure  de  sodium  ; on  n’en  emploie  qu’une  seule,  pour  que  la  réaction  se 
lasse  plus  facilement  et  sans  chauffer  beaucoup. 

Dans  l’industrie,  l’opération  s’exécute  d’après  les  mêmes  principes,  mais 
se  fait  dans  des  grands  cylindres  de  fonte  ou  dans  des  fours  particuliers 
{bastringues)  ; les  flacons  de  Wolf  sont  remplacés  par  des  bonbonnes  spéciales 
ou  des  tours  analogues  à celles  de  Glover  ou  de  Gay-Lussac  (p.  320). 


Fig.  322.  — Solution  de  HCl. 

Purification.  — Quand  on  veut  de  l'acide  chlorhydrique  pur,  le  plus  simple  est 
de  le  préparer  directement  et  d’avoir  recours  au  procédé  du  Codex;  cependant 
si  on  tenait  à purifier  l'acide  du  commerce,  on  opérerait  de  la  façon  suivante. 

L’acide  chlorhydrique  du  commerce  renferme  ordinairement  : 

1°  De  l’anhydride  sulfureux  provenant  de  la  réduction  de  l'acide  sulfurique 
par  les  matières  organiques  contenues  dans  le  chlorure  de  sodium  dénaturé 
pour  être  exempt  de  droits  ; 

2°  De  l’acide  sulfurique  entraîné  ; 

3"  Du  chlorure  ferrique  provenant  de  l’action  de  l’acide  chlorhydrique  sur 
les  cornues  ; 

4"  De  l’arsenic  provenant  de  ce  que  l'acide  sulfurique  employé  était  lui- 
même  arsenical. 

On  fait  passer  l’anhydride  sulfureux  à l’état  d’acide  sulfurique,  en  ajoutant 
du  bioxyde  de  manganèse  : il  se  dégage  du  chlore  corps  oxydant.  On  se 


et  à cet  état  de  concentration  renferme  34,4  pour  100  d’acide  chlorhydrique  gazeux.  » 
Codex,  1884. 

Si  on  désirait  obtenir  l’acide  chlorhydrique  à l’état  gazeux,  il  suffirait  de  le  rece- 
voir dans  une  éprouvette  sur  la  cuve  à mercure. 
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débarrasse  de  l'acide  sulfurique  par  addition  de  chlorure  de  baryum  : ou 
décante  : on  ajoute  un  peu  d’étain  : il  est  attaqué  par  l'acide  chlorhydrique; 
une  partie  de  l’arsenic  se  dégage  à l’état  d’hydrogène  arsénié  : l’autre  partie 
passe  à l’état  d’arséniure  d’étain  insoluble  : on  décante  et  on  distille  : on 
se  débarrasse  ainsi  de  diverses  impuretés  et  du  chlorure  ferrique. 

Souvent  on  emploie  un  procédé  qui  consiste  à verser  petit  a petit  2 par- 
ties d'acide  sulfurique  monohydraté  dans  une  partie  d’acide  chlorhydrique 
du  commerce.  Sous  l’influence  de  la  chaleur  et  de  l’avidité  de  l’acide  suliu- 
rique  pour  l’eau,  le  gaz  chlorhydrique  se  dégage,  passe  dans  un  flacon 
laveur  et  se  dissout  dans  une  série  de  flacons  de  Wolf. 


Propriétés  physiques.  — L’acide  chlorhydrique  est  un  gaz  incolore,  d une 
odeur  piquante,  d’une  saveur  acide.  Sa  densité  à 0"  et  sous  la  pression  de 
760“™  est  je  j Ofl.  Un  litre  pèse  Ur,631.  Il  fume  à l'air,  parce  qu’il  absorbe 
l’humidité  atmosphérique,  et  forme  un  hydrate  qui  se  condense,  sa  tension 
de  vapeur  étant  assez  faible. 

A 0",  l’eau  en  dissout  503  fois  son  volume  ; cette  solution  se  fait  avec  une 
telle  énergie  que  souvent  le  flacon  dans  lequel  on  fait  cette  opération  est 
brisé  : le  gaz  ammoniac  est  beaucoup  plus  soluble  dans  l’eau  et  cependant 
sa  solution  s'effectue  plus  lentement  ; cela  tient  à ce  que  dans  le  premier 
cas,  les  phénomènes  de  combinaison  occupent  une  grande  place. 

Le  gaz  chlorhydrique  a pu  être  liquéfié  par  une  pression  de  40  atmosphères 
ou  un  froid  de  — 80°. 

Une  température  de  1000-1200°  dissocie  le  gaz  chlorhydrique.  L’électricité 
le  décompose  également  en  partie. 

Propriétés  chimiques.  — Parmi  les  métalloïdes,  l’acide  chlorhydrique  n atta- 
que que  le  silicium  ; il  attaque  au  contraire  un  assez  grand  nombre  de  métaux. 

L'acide  chlorhydrique  parait  former  avec  l'eau  plusieurs  hydrates 
HC1,3H20,  — HC1,4H20,  — HCl,6HsO,  — IIC1,8II20  : en  réalité,  il  existe ungrand 
nombre  d’hydrates  de  composition  variable  suivant  la  température  et  la  pres- 
sion ; à la  pression  normale  de  760‘"m,  à la  température  de  110°,  il  passe  à la 
distillation  un  hydrate  ayant  pour  formule  IIC1,8H20  etcontenant  0,2024  d’HCl. 

Kolb  adressé  une  table  donnant  la  richesse  des  solutions  de  cet  acide (1). 


H) 


DENSITÉ  A 15° 

HCl 

DENSITÉ  A 15° 

HCl 

DENSITÉ  A 15° 

HCl 

1 010,3 

2. 22 

1 104,8 

20,91 

1 18  4, 4 

36,63 

1 018.9 

3,80 

1 119,6 

23,72 

1 193,8 

38,  67 

1 031,0 

6,26 

1 130,8 

25,96 

1 202, 1 

40,51 

1 055,7 

11,02 

1 150, 4 

29,72 

1 207,4 

41,72 

I 075,2 

15.20 

1 158,8 

31,50 

1 212,4 

43,09 

1 094, 2 

18,67 

1 173,0 

34,24 

9 
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L’acide  chlorhydrique  agit  assez  énergiquement  sur  diverses  substances 
organiques. 

Caractères.  — L’acide  chlorhydrique  précipite  en  blanc  par  l'azotate  d’ar- 
gent : ce  précipité  est  blanc,  caillebotté,  soluble  dans  l’ammoniaque,  les 
hyposulfîtes,  les  chlorures  et  cyanures  alcalins,  insoluble  dans  l'acide  azo- 
tique bouillant  et  très  altérable  à la  lumière. 

Chauffé  avec  le  bioxyde  de  manganèse,  il  donne  du  chlore.  Nous  avons 
déjà  vu  les  diverses  manières  d’identifier  le  chlore. 

Avec  l’acide  azotique,  il  donne  de  l’eau  régale  qui  dissout  l’or. 

Signalons  encore  divers  réactifs  qui  ont  été  proposés  pour  la  recherche  de 
l’acide  chlorhydrique  libre  dans  le  suc  gastrique. 

La  tropœoline  et  le  rouge  de  Congo  servent  à définir  si  l’acidité  d’une 
liqueur  est  due  à un  acide  libre  ou  à des  sels  acides. 

Les  solutions  saturées  (aqueuses  ou  alcooliques)  de  tropœoline  présentent 
une  couleur  rouge  jaune  foncé  que  les  acides  libres  (0,035  p.  100)  font  passer 
au  brun  foncé  et  les  sels  acides  au  jaune  paille. 

La  solution  de  rouge  du  Congo  est  rouge  brun.  L’addition  d’un  acide  libre 
la  fait  virer  au  bleu  ciel  ; les  sels  acides  sont  sans  influence  sur  elle.  Cette 
réaction  parait  être  plus  sensible  que  la  précédente  pour  la  recherche  des 
acides  libres. 

Le  violet  de  méthyle  et  le  vert  malachite  servent  à caractériser  la  nature 
de  l’acide  libre  lorsque  les  réactifs  précédents  en  indiquent  l’existence. 

Le  violet  de  méthyle,  en  solution  aqueuse  étendue,  communique  à cette 
solution  une  couleur  violette  franche.  L’addition  d’un  acide  minéral  (notam- 
ment HCl)  fait  virer  cette  couleur  au  bleu  ciel  ou  au  bleu  vert  suivant  la 
quantité  d’acide  libre  ajoutée. 

Le  vert  de  malachite,  dont  les  solutions  sont  vert  foncé,  prend  une  teinte 
vert  mousse,  sous  l’influence  d’IICl.  Cette  réaction,  d’après  Ewajld,  serait 
moins  sensible  que  la  précédente. 

Le  docteur  Jolles  a préconisé  le  vert  brillant,  et  la  teinte  serait  même 
suffisante  pour  indiquer  la  dose  approximative. 

Quelques  gouttes  de  réactif  de  Gunzburg,  mélangées  avec  un  liquide  ren- 
fermant de  l’acide  chlorhydrique  libre,  développent,  lorsque  l’on  chauffe 
doucement  le  mélange  au  bain-marie,  une  magnifique  coloration  rouge 
pourpre.  . , 

D’après  le  Dr  Faucher,  cette  réaction  n’est  pas  spéciale  à l’acide  chlorhy- 
drique ; elle  appartient  à tous  les  acides  minéraux  : elle  n’est  pas  pro- 
duite par  les  acides  organiques  ; elle  est  fournie  par  le  phosphate  de  soude 
à réaction  alcaline,  le  phosphate  triealcique  et  l’hydrogène  sulfuré.  Ger- 
main Sée  a nié  ces  faits,  disant  qu’on  avait  cuit  la  phloroglucine,  au  lieu 
d’agir  par  un  échauffement  graduel. 

D’après  Constantin  Paul,  l’albumine  en  cuisant  prend  une  réaction  très 
alcaline  qui  produit,  avec  le  réactif  de  Gunzburg,  une  coloration  rouge 
orangé  qui  peut  parfaitement  être  confondue  avec  la  coloration  produite  par 
un  acide  minéral. 

A 2 ou  3 gouttes  de  réactif  de  Boas  (résorcine  1,  sucre  3,  alcool  dilué  100), 
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ou  ajoute  5 à 6 gouttes  de  liquide  à essayer;  on  évapore  doucement  dans 
une  capsule  de  porcelaine.  Le  résidu  prend  à chaud  une  belle  coloration  rose 
ou  rouge  vif,  lorsque  le  liquide  renferme  de  1 acide  chlorhydrique  libre  : 
cette  coloration  disparaît  rapidement  par  refroidissement  Ce  reactif  serait 
impressionné  par  des  solutions  d’IICl,  à partir  de  0,0o  p.  10  • . c 

Le  réactif  proposé  par  Uffelmann  est  un  mélange  de  perchlorure  de  1er 
liquide  (une  goutte),  acide  phénique  (0Br,40)  et  eau  (100  grammes),  qui  o 
décoloré  par  l’acide  chlorhydrique,  tandis  qu’il  lorme  un  trouble  de  couleui 
jaunâtre  avec  l’acide  lactique  et  prend  une  teinte  laiteuse  avec  1 acide  buty- 
rique. Toutefois,  ces  réactions  n’offrent  pas  un  caractère  sufhsammen  tran- 
ché, car  on  n’arrive  pas  à distinguer  de  petites  quantités  d’acide  chlorhy- 
driciue  dans  un  liquide  où  les  autres  acides  prédominent. 

En  solution  dans  l’alcool  amylique,  l’airelle  décèle  l’acide  chlorhydrique 
dans  un  liquide  qui  n’en  renferme  que  0,24  p.  1000.  Le  mieux  est  de  préparer 
avec  la  solution  amylique  un  papier  réactif.  De  gris  bleu,  la  cou  eui  u ce 
papier  devient  rose  par  l’acide  chlorhydrique.  Les  acides  organiques  donnent 
également  une  coloration  rose,  mais  cette  coloration  présente  ce  signe  dis- 
tinctif important  qu’elle  disparait  facilement  par  l’éther.  La  matière  colorante 
de  la  mauve  se  comporte  comme  celle  de  1 airelle  (Uffelmann). 

D’après  Popow,  aucune  des  solutions  proposées  pour  deceler  la  présence 
de  l’acide  chlorhydrique  dans  le  suc  gastrique  ne  suffit,  meme  pour  des 
recherches  cliniques,  et  n’ont  aucun  avantage  sur  les  solutions  de  tournesol 

ou  de  phtaléine. 


Le  procédé  de  Richet  est  très  élégant  et  mérite  d’être  cité  comme  type  de 
•méthode.  Le  suc  gastrique  est  agité  avec  de  l’éther  : l’eau  d’une  part  et  1 ether 
d’autre  part  se  partagent  l'acide  suivant  un  rapport  constant  et  caractéris- 
tique pour  chaque  acide  en  particulier.  C’est  cette  constante  qu’on  désigne 
sous  le  nom  de  coef fiaient  de  partage.  Pour  déterminer  la  valeur  numérique 
du  coefficient,  on  fait  le  dosage  acidimétrique  du  liquide  aqueux  et  du 
liquide  éthéré  et  on  compare  ces  deux  résultats.  La  valeur  du  coefficient, 
trouvé  par  M.  Richet,  chez  l’homme,  étant  très  élevé,  l’auteur  en  a conclu  que 
l’acide  du  suc  gastrique  devait  être  un  acide  minéral  dont  la  solubilité  dans 
l’éther  est,  en  général,  très  faible.  D’autre  part,  on  sait  qu’un  acétate  alcalin 
mis  en  présence  d'un  acide  minéral  libre  (en  l’espèce,  1 acide  chlorhydrique) 
perd  son  acide  acétique  avec  formation  d’un  chlorure  alcalin.  Le  coefficient 
de  partage  primitif  très  élevé  de  l’IIGl  est  alors  remplacé  par  le  coefficient  de 
l’acide  acétique.  Comme  on  ne  trouve  pas  d’autre  acide  minéral  dans  le  suc 
gastrique  et  qu’on  y trouve  beaucoup  de  chlore,  on  en  déduit  la  présence  de 
Lacide  chlorhydrique.  Notons  qu’ici  nous  exposons  la  méthode  de  Richet  et 
non  les  résultats  obtenus.  En  fait,  il  n’existe  normalement  dans  le  suc  gas- 
trique qu’une  petite  quantité  d’acide  chlorhydrique  libre,  la  majeure  partie 
est  combinée  avec  des  radicaux  amidés. 


Dosage.  — lù  Quand  on  a un  acide  pur,  on  peut  connaître  sa  richesse  en 
prenant  sa  densité.  Nous  avons  donné  une  table  à cet  effet  (p.  349)  ; 
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- Or  peut  avoir  recours  à un  procédé  acidimétrique  (1)  ; 

3°  On  le  précipite  à l’état  de  chlorure  d’argent.  C’est  là  le  procède  clas- 
sique (2)  ; 

4°  On  peut  neutraliser  l’acide  par  du  carbonate  sodique,  l’additionner  d’une 
ou  deux  gouttes  de  chromate  potassique  et  titrer  avec  la  liqueur  normale, 
ou  décime  d’azotate  d’argent,  jusqu'à  ce  que  le  précipité  devienne  rouge. 
Tout  le  chlore  est  précipité  à l’état  de  chlorure  d’argent  blanc,  avant  que  le 
chromate  ne  donne  un  précipité  rouge  de  chromate  d’argent  (3). 


(1)  Matériel.  — Celui  nécessaire  à un  dosage  acidimétrique.  (Voy.  p.  324.) 

Réactifs.  — Idem. 

Mode  opératoire.  — Prenez  36«1- 2 3,o  de  l’acide  à titrer;  ajoutez  eau  q.  s.  pour  faire 
1 000  C.C. 

Prenez  10  C.C.  de  cette  liqueur:  ajoutez  I ou  2 gouttes  de  teinture  de  tournesol 
ou  de  solution  de  phtaléine  et  au  moyen  de  la  burette  graduée,  ajoutez  la  liqueur 
normale  alcaline  jusqu’à  changement  de  teinte.  / 

La  lecture  de  la  burette  donne  en  centièmes  la  richesse  de  l'acide  chlorhydrique 
essayé. 

(2)  Mode  opératoire.  — Un  volume  ou  un  poids  connu  de  la  liqueur  contenant 
l'acide  chlorhydrique  à doser  est  introduit  dans  un  vase  à précipité;  on  ajoute  un 
excès  d'azotate  d'argent  puis  un  peu  d’acide  azotique  ; on  chauffe  légèrement  vers  70° 
et  on  agite  : la  liqueur  s’éclaircit  rapidement;  on  verse  le  liquide  clair  surnageant 
sur  un  petit  filtre,  puis  on  y fait  arriver  tout  le  chlorure  d’argent  avec  de  l’eau 
chaude  additionnée  d’un  peu  d’acide  azotique  ; on  lave  d’abord  avec  de  l’eau  acidu- 
lée par  de  l'acide  azotique,  puis  avec  de  l’eau  chaude  pure  ; on  sèche  bien,  on  fait 
tomber  aussi  complètement  que  possible  le  contenu  du  filtre  sur  un  verre  de  montre; 
on  incinère  le  filtre  dans  un  creuset  de  platine  pas  trop  grand  et  pesé  ; comme  les 
cendres  renferment  toujours  un  peu  d’argent  métallique,  on  les  traite  à chaud  par  un 
peu  d’acide  azotique;  on  ajoute  quelques  gouttes  d’acide  chlorhydrique;  on  évapore  à 
siccité  avec  précaution;  on  verse  alors  dans  le  creuset  toutle  chlorure  d’argent,  en  em- 
ployant un  pinceau  fin  pour  détacher  les  dernières  parcelles  : on  chauffe  avec  précau- 
tion jusqu’à  ce  que  la  fusion  commence  sur  les  bords  : on  laisse  refroidir  et  on  pèse. 

Tant  que  le  chlorure  d’argent  n’est  pas  pesé,  il  faut  éviter  l’action  de  la  lumière 
qui  le  réduit  partiellement. 

Multiplicateurs.  — Le  poids  de  chlorure  d’argent  trouvé  multiplié  par 

0,24730  donne  le  poids  de  chlore  correspondant 
0,2544  — — d’acide  chlorhydrique  correspondant 

0,7526  — — l’argent  métallique 

1,1846  — — l'azotate  d’argent 

Pour  retirer  la  masse  fondue  du  creuset,  sans  altérer  celui-ci,  on  place  un  petit 
morceau  de  fer  ou  de  zinc  sur  ce  chlorure  d’argent,  on  y verse  un  peu  d’acide  sulfu- 
rique étendu  ou  d’acide  chlorhydrique.  La  réduction  terminée,  le  creuset  peut  se 
nettoyer  facilement. 

(3)  Matériel.  — Pipette  de  10  C.C. 
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Parlons  maintenant  de  quelques  procédés  qui  ont  été  spécialement  pro- 
posés pour  le  dosage  de  1 acide  chlorhydrique  libre  dans  le  suc  gastrique. 

Procédé  Sjoqvist(I).  — Ce  procédé  repose  sur  ce  fait  que  les  chlorures  sont 
sans  action  à chaud  sur  le  carbonate  de  baryte,  tandis  que  l'acide  chlorhy- 
drique libre  donne  du  chlorure  de  baryum.  Ce  procédé  a été  modifié  très 
légèrement  par  Jacksa.  Cet  auteur  ajoute  juste  la  quantité  de  carbonate 
de  baryte  nécessaire  pour  obtenir  la  neutralité  de  la  liqueur  au  tournesol. 

Le  procédé  de  Cahn  et  Meiiring  est  basé  sur  cette  idée  que  l'acide  chlorhy- 
drique libre  passe  à la  distillation.  En  l’espèce,  ce  procédé  est  sujet  à de  très 
nombreuses  critiques. 

Le  procédé  de  Léo  repose  sur  ce  principe  que  le  carbonate  calcique  : 

1°  Fait  disparaître  la  réaction  acide,  sur  le  tournesol,  d’une  liqueur  qui  ne 
contient  que  des  acides  libres  ; 

2°  La  diminue  si  elle  contient  à la  fois  des  acides  libres  et  des  sels  acides  ; 

3°  Ne  la  modifie  pas  lorsqu’il  n’y  a que  des  sels  acides,  parce  que  le  car- 
bonate calcique  ne  réagit  pas  sur  les  sels  acides,  ou  du  moins  sur  ceux 
qui  peuvent  être  contenus  dans  le  suc  gastrique  (phosphates  monosodique 
ou  potassique)  (2). 


Burette  graduée  par  1 / 10e  de  G. G. 

Flacon  à l’émeri  à large  ouverture  de  90  C.C. 

Réactifs.  — Solution  normale  décime  d’azotate  d’argent  (16b'r,997  par  litre). 

Solution  à 1/10  de  chromate  potassique. 

Mode  opératoire.  — Neutralisez  exactement  par  du  carbonate  sodique  la  liqueur 
dans  laquelle  vous  voulez  doser  l’acide  chlorhydrique  ; prenez-en  un  volume  connu. 
10  C.C.  par  exemple,  ajoutez  deux  gouttes  de  chromate  et  enfin,  au  moyen  de  la 
burette  graduée,  la  liqueur  argentique,  jusqu’à  ce  que  vous  obteniez  un  précipité 
rouge  persistant. 

Chaque  C.C.  de  liqueur  argentique  correspond  à Os* 1 2', 00365  d’acide  chlorhydrique. 

(1)  On  évapore  lentement  et  au  B. -M.  jusqu’à  siccité  10  C.C. Me  suc  gastrique,  addi- 
tionné d’un  léger  excès  de  carbonate  de  baryte  pur  ; les  acides  libres  sont  trans- 
formés en  sels  barytiques  correspondants  ; on  calcine  : les  acides  organiques  donnent 
du  carbonate  de  baryte,  tandis  que  le  chlorure  de  baryum  reste  inaltéré;  on  reprend 
les  cendres  par  l’eau  bouillante  ; on  filtre,  on  lave  le  résidu  avec  de  l’eau  bouillante 
de  façon  à obtenir  50  C.C.  de  liqueur  : cette  liqueur  contient  exclusivement  comme 
sel  de  baryte  le  chlorure  de  baryum  provenant  de  l’acide  chlorhydrique  libre  du  sue 
gastrique;  on  n’a  plus  qu’à  doser  la  baryte  contenue  dans  ladite  liqueur.  Pour  cela, 
on  l’additionne  d’un  tiers  ou  d’un  quart  de  son  volume  d'alcool,  de  3 à 4 C.C.  d’une 
solution  contenant  10/100  d’acide  acétique  et  10  p.  100  d’acétate  de  soude  et  on  pré- 
cipite la  baryte  par  une  solution  de  bichromate  de  potasse  titrée  préalablement  à 
l’aide  d’une  solution  de  chlorure  de  baryum  contenant  12»'-, 20  de  ce  sel  par  litre 
d’eau.  On  reconnaît  la  lin  de  l’opération  en  se  servant  comme  indicateur  du  papier 
à la  tétra-méthyl-paraphénylènediamine  qui  vire  au  bleu  avec  le  plus  léger  excès  de 
bichromate. 

(2)  On  traite  le  suc  gastrique  par  l’éther  pour  enlever  les  acides  organiques  ; puis 
on  prend  le  titre  acidimétrique  du  résidu  aqueux.  D’après  Léo,  ce  titre  représente 
l’acidité  due  aux  phosphates  acides  et  à l’acide  chlorhydrique  libre. 

A une  nouvelle  portion  de  suc  stomacal,  débarrassé  des  acides  organiques,  on  ajou- 
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Le  procédé  de  Jolles  s’appuie  sur  ce  que  les  solutions  d’éosine  neutres, 
alcalines  ou  acides  par  les  acides  organiques  sont  fluorescentes  et  présentent 
un  spectre  d’absorption  formé  de  deux  bandes  dans  le  vert  bleu  ; fluorescence 
et  spectre  disparaissent  en  présence  d’une  petite  quantité  d’un  acide  minéral 
libre.  La  méthode  se  réduit  donc  à un  dosage  acidimétrique,  en  employant 
comme  indicateur  une  solution  d’éosine  et  en  observant  au  spectroscope  la 
fin  de  la  réaction  acide. 

Procédé  \V  inter  et  Hayem.  — Théorie  : 

a.  En  calcinant  le  suc  gastrique  en  présence  d’un  excès  de  carbonate 
sodique,  et  en  dosant  le  chlore,  on  ale  chlore  total. 

h.  En  desséchant  5 C.C.  de  suc  gastrique  à 100"  pendant  une  heure, 
ajoutant  alors  un  excès  de  carbonate  sodique,  calcinant  et  dosant,  on  a le 
chlore  qui  était  et  à l’état  de  chlorure  métallique  et  à l’état  de  combinaison 
avec  des  radicaux  amidés. 

c.  En  desséchant  le  suc  gastrique  et  le  calcinant  sans  aucune  addition,  et 
dosant,  on  obtient  le  chlore,  qui  était  à l’état  de  chlorures. 

far  différence  entre  b et  c (b  — c),  on  obtient  le  chlore  en  combinaison 
avec  les  radicaux  amidés. 

Par  différence  entre  a et  b (a  — b),  on  a le  chlore,  qui  était  à l’état  d’acide 
chlorhydrique  libre  (1). 


tera  du  carbonate  de  chaux,  et  on  dosera  à nouveau  l’acidité.  La  différence  constatée 
entre  les  deux  dosages  acidimétriques  donnera  le  chiffre  de  l’acide  chlorhydrique  libre. 

Ce  procédé  élégant  présente  d’assez  nombreuses  causes  d’erreur  dues  soit  au  mode 
opératoire  lui-même,  soit  même  à ses  principes  ; il  ne  tient  pas  compte  de  l’acidité 
des  combinaisons  amidées  de  l’acide  chlorhydrique.  Au  reste  il  ne  donne  pas  de 
résultats  concordants  avec  le  procédé  IIayem  et  Winter. 

(1)  « On  prélève  sur  le  liquide  stomacal  filtré,  3 fois  5 C.C.  que  l’on  distribue  dans 
3 capsules  a,  b et  c.  Dans  la  capsule  a,  on  verse  un  excès  de  carbonate  de  soude.  On  porte 
à l’étuve  à 100°  ou  au  B.-M.  les  trois  capsules  ainsi  préparées.  Après  dessiccation,  on 
porte  a progressivement  et  avec  précaution  au  rouge  sombre  naissant,  en  évitant  les 
projections  et  en  ne  dépassant  pas  cette  température.  Pour  hâter  la  destruction  des 
matières  organiques,  et  pour  diminuer  l’action  de  la  chaleur,  on  agite  fréquemment 
avec  une  baguette  de  verre.  On  cesse  de  chauffer  dès  que  la  masse,  ne  présentant 
plus  de  points  en  ignition,  devient  pâteuse  par  un  commencement  de  fusion  du  car- 
bonate sodique. 

L’opération  ne  doit  durer  que  quelques  minutes  et  la  calcination  être  juste  suffi- 
sante pour  fournir  une  solution  incolore.  Après  refroidissement,  on  ajoute  de  l’eau 
distillée,  et  un  léger  excès  d’acide  azotique  pur:  on  fait  bouillir  pour  chasser  l’excès 
d’acide  carbonique;  on  ramène  alors  la  solution  à la  neutralité,  ou  même  à une  très 
légère  alcalinité  par  addition  de  carbonate  de  chaux  ou  de  carbonate  sodique  pur.  En 
se  servant  de  carbonate  de  soude,  on  est  averti  que  cette  dernière  limite  est  atteinte 
par  une  abondante  précipitation  à chaud  des  sels  calcaires  entraînant  tout  le  charbon. 

Après  filtration  sur  papier  Berzelius  et  lavage  du  résidu  à l'eau  bouillante,  on 
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Altérations.  Falsifications.  Essai.  — L’acide  chlorhydrique  peut  être  altéré 
par  les  acides  sulfurique,  sulfureux,  azotique,  le  fer,  le  plomb,  l’étain,  le 
cuivre,  l’arsenic,  la  chaux,  l’iode,  le  brome,  le  chlore,  le  sélénium,  et  falsifie 
par  l’addition  de  substances  salines. 

L’acide  chlorhydrique  pur  évaporé  à basse  température  ne  doit  laisser 
aucun  résidu. 

On  en  prend  le  titre  par  un  procédé  acidimétrique  et  1 on  examine  si  ce 
litre  correspond  à celui  indiqué  par  la  densité. 

L’acide  sulfurique,  l’acide  azotique,  le  plomb,  l’étain,  le  cuivre,  le  fer  se 
reconnaissent  en  neutralisant  presque  totalement  la  liqueur  par  le  carbonate 
sodique  et  recherchant  les  caractères  de  ces  corps. 

L’acide  sulfureux  se  reconnaît  soit  au  moyen  du  permanganate  potassique, 
qu’il  décolore,  soit  par  introduction  dans  un  appareil  à hydrogène  naissant  ; 
il  v a formation  d’hydrogène  sulfuré. 


réunit  toutes  les  liqueurs  et  on  close  le  chlore  à l’aide  de  la  solution  N/10  de  nitrate 
d'argent,  en  présence  du  chromate  neutre  de  potasse. 

L’addition,  comme  il  est  dit  plus  haut,  d’un  très  léger  excès  d’acide  azotique,  favo- 
rise la  pénétration  et  la  dislocation  du  résidu  charbonneux.  L'addition  finale  de  car- 
bonate de  soude  en  très  léger  excès  exalte,  sans  la  gêner,  la  sensibilité  de  la  réaction 
indicatrice.  En  opérant  comme  il  vdent  d’être  dit,  et  en  s’entourant  de  toutes  les 
précautions  nécessaires  en  pareil  cas,  on  obtient  des  résultats  absolument  constants 
avec  un  même  liquide.  La  sensibilité  de  la  méthode  au  chromate  d’argent  est  d’ail- 
leurs extrême. 

Le  nombre  fourni  para  et  exprimé  en  acide  chlorhydrique  représente  la  totalité 
du  chlore  contenu  dans  le  liquide  stomacal. 

Capsule  b).  Après  une  évaporation  prolongée  à 100°,  d’une  durée  d’une  heure  après 
disparition  de  tout  liquide,  on  y verse  un  excès  de  carbonate  de  soude,  on  évapore  à 
nouveau,  et  on  achève  comme  ci-dessus. 

Le  nombre  fourni  par  b représente  tout  le  chlore,  moins  celui  qui  a été  chassé 
par  l’évaporation  prolongée  à 100°,  c’est-à-dire  moins  l’HCl  libre  : a — b — HCl  libre. 
Par  l’évaporation  au  B.-M.  à 100°,  on  obtient  d’ailleurs  les  mêmes  résultats  qu’à 
l’étuve  à 110°.  Mais  si  l’on  dépasse  quelque  peu  cette  dernière  température,  la  masse 
dégage  des  fumées  blanches  et  les  résultats  changent.  Aussi,  pour  avoir  des  résultats 
absolument  constants,  faut-il  préférer  l'évaporation  prolongée  à 100°. 

Dès  que  la  portion  c est  desséchée,  on  la  calcine  avec  ménagement  sans  aucune 
addition.  En  écrasant  le  charbon,  on  hâte  la  lin  de  l’opération  qui,  pour  être  suffi- 
sante, n’exige  que  fort  peu  de  temps.  Ici,  surtout,  toute  surélévation  de  température 
doit  être  évitée.  On  s’arrête  dès  que  le  charbon  est  devenu  bien  sec  et  friable.  On  se 
sert  d’une  capsule  assez  profonde,  dont  le  fond  seul  est  léché  par  la  flamme  du  bec, 
et  dont  la  partie  supérieure  est  garantie  par  une  toile  métallique.  Après  refroidisse- 
ment. on  achève  comme  ci-dessus.  Le  nombre  trouvé  représente  le  chlore  des  chlo- 
rures fixes;  b — c indique  par  conséquent  le  chlore  perdu  pendant  la  calcination 
ménagée  du  résidu,  c’est-à-dire  le  chlore  combiné  aux  matières  organiques  et  à l’am- 
moniaque. » 
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L arsenic  se  retrouve  au  moyen  de  l’appareil  de  Marsh.  On  a trouvé  jusqu'à 
5 grammes  d’arsenic  par  kilogramme  d’acide  chlorhydrique. 

Le  chlore  peut  se  rechercher  soit  au  moyen  du  sulfate  d’indigo  qu’il  déco- 
lore, soit  au  moyen  de  la  diphénylamine.  (Voir  Caractères  du  chlore , p.  345.) 

On  retrouve  le  sélénium  au  moyen  de  l’hydrogène  sulfuré. 

Réactif.  — Il  est  très  fréquemment  employé  dans  les  laboratoires  pour 
différentes  préparations,  comme  agent  dissolvant,  etc.  ; en  toxicologie,  on 
l’emploie  pour  la  destruction  des  substances  organiques. 

On  en  fait  une  liqueur  N et  N 10  acide. 

Usages.  — L’acide  chlorhydrique  sert  à préparer  le  chlore,  les  chlorates, 
chlorures,  hypochlorites,  l’eau  régale,  la  gélatine,  les  colles  fortes,  le  cirage 
anglais,  quelques  mélanges  réfrigérants;  il  sert  au  décapage,  à l’étamage  et 
au  zincage  des  métaux  ; pour  nettoyer  les  murailles,  les  marbres,  enlever  les 
incrustations  des  tuyaux  de  conduite,  bouilleurs,  chaudières,  etc. 

Usages  médicaux.  — L’acide  chlorhydrique  est  employé  en  médecine  : 

Pédiluve  chlorhydrique  (100  grammes  pour  6 kilogrammes)  ; 

Acide  chlorhydrique  alcoolisé  (1/3); 

Gargarisme  chlorhydrique  (2/500)  ; 

Collutoire  (1/2); 

Potion  (10  gouttes  pour  125  grammes). 

Après  le  repas  d’épreuve  d’EwALD,  le  suc  gastrique  présente,  au  point  de  vue 
des  composés  chlorés  et  de  l’acidité  totale,  la  composition  suivante  (Hayem)  : 
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Ce  tableau  nous  apprend  que  la  majeure  partie  de  l’acidité  du  suc  gastrique 
est  due  à l’acide  chlorhydrique  combiné  aux  radicaux  amidés  et  que  la 
presque  totalité  du  reste,  est  due,  le  plus  souvent,  à l’acide  chlorhydrique 
libre. 

Employé  à l’intérieur  en  solutions  étendues,  l’acide  chlorhydrique  est 
eupeptique  au  début  et  excitateur  de  l’hématose  après  sa  transformation  en 
chlorures  dans  le  torrent  circulatoire.  Comme  les  autres  acides,  il  peut  être 
employé  en  qualité  de  tempérant,  mais  il  est  surtout  utile  dans  les  dyspep* 
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sies  liées  aux  affections  chroniques  fébriles,  et  notamment  à la  phthisie  pul- 
monaire. 

On  a employé  l’acide  chlorhydrique  en  gargarismes,  en  collutoires,  dans 
les  ulcères  sanieux  des  gencives,  des  joues,  des  amygdales,  dans  les  aphlhes, 
le  muguet,  en  maniluves  ou  pédiluves  dans  les  engelures  et  la  goutte  eira- 
tique  : on  cautérise  avec  cet  acide  concentré  les  surfaces  malades  dans  les 
stomatites  ulcéro-membraneuses  ; toutelois,  le  chlorate  de  potasse  remplace 
presque  complètement  aujourd’hui  l'acide  chlorhydrique  dans  les  affections 
de  ce  genre,  comme  il  l'a  remplacé  dans  la  stomatite  mercurielle. 

Dans  ces  derniers  temps,  à la  suite  des  travaux  de  Roux  et  Yersin,  il  a été 
préconisé  contre  l’angine  diphthéritique  en  potion  (1/200)  et  en  badigeon- 
nages. 

L’acide  chlorhydrique  est  moins  corrosif  que  l’acide  sulfurique  et  que 
l'acide  azotique.  Les  eschares  qu’il  produit  sont  molles  et  grisâtres,  même 
lorsqu’il  est  très  concentré. 


Toxicologie.  — A l’état  de  vapeur  et  à la  dose  de  0,14  p.  1000,  les  animaux 
donnent  des  signes  de  malaise  ; au-dessus  de  1,50  p.  1 000,  la  mort  arrive 
chez  les  cobayes  ; au-dessus  de  3,5  p.  1 000  chez  le  chat  et  le  lapin.  Un  des 
symptômes  les  plus  constants  est  le  trouble  de  la  cornée  ; celui-ci  est  d’autant 
plus  prononcé  que  l’animal  a des  clignements  moins  fréquents  (Lehmann). 

L’acide  chlorhydrique  liquide  a pu  donner  la  mort,  à la  dose  de  15  grammes, 
à un  adulte,  dans  l’espace  de  dix-huit  heures.  Les  travaux  de  Letulle  et 
Vaquez  les  ont  conduits  aux  conclusions  suivantes  : 

1°  L’empoisonnement  par  l’acide  chlorhydrique  détermine  une  gastiite 
suraiguë,  avec  prolifération  embryonnaire  et  nécrobioses  cellulaires  étendues  ; 

2°  L’expérience  et  la  clinique  démontrent  la  fréquence  et  le  danger  de  la 
pénétration  du  liquide  caustique  dans  les  voies  aériennes,  pendant  les  efforts 
de  régurgitation  ou  de  vomissement  qui  suivent  l’ingestion  de  ce  poison; 

3°  Les  vomissements  doivent  être  surveillés  à cet  égard  ; ils  seraient 
avantageusement  remplacés,  au  point  de  vue  thérapeutique,  par  le  lavage 
rapide  de  l’estomac  à l’aide  de  solutions  appropriées  ; 

4°  L’acide  chlorhydrique  libre  n’est  pas  éliminé  par  les  reins,  et  on  ne 
retrouve  pas  d’acide  chlorhydrique  libre  dans  1 urine  ; 

5°  Les  chlorures  sont  diminués  dans  l’urine  et  augmentés  dans  le  mucus. 
Les  phosphates  de  l’urine  ont  considérablement  augmenté,  ce  qui  explique 
la  forte  acidité  de  ce  liquide  ; 

6°  Les  reins  n’ont  subi  aucune  altération  après  des  doses  de  100  et  200  C.C. 
d’acide  chlorhydrique  concentré  : on  peut  donc,  à fortiori,  admettre  que 
l’acide  chlorhydrique  donné  à dose  médicinale  est  incapable  de  provoquer 
des  désordres  du  côté  de  ces  organes. 
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Traitement.  — Lavage  de  l’estomac  avec  des  solutions  alcalines. 

Administrer  de  la  magnésie,  du  bicarbonate  de  soude,  des  cendres,  de  la 
craie,  du  savon,  etc.,  délayés  dans  l’eau. 

Recherche.  — La  recherche  de  cet  acide,  quand  il  est  en  petite  quantité, 
est  très  difficile  parce  que  : 

1°  Cet  acide  se  trouve  à l’état  normal  dans  le  suc  gastrique  ; 

2°  Quand  on  distille  un  mélange  de  substances  organiques  et  d’un  peu 
d'acide  chlorhydrique,  ce  dernier  ne  passe  point  à la  distillation  ; 

3°  Diverses  substances  organiques  non  acides,  soumises  à la  distillation 
pyrogénée,  fournissent  à la  distillation  de  l’acide  chlorhydrique  libre. 

Voici  les  divers  procédés  recommandés  par  les  auteurs  : 

1°  On  soumet  à la  distillation  dans  une  cornue,  en  s’aidant  d'un  couranl 
d’air,  d’hydrogène  ou  d’acide  carbonique,  les  matières  liquides  ou  semi- 
lluides,  c’est-à-dire  les  vomissements  et  le  contenu  de  l’estomac  et  de  l’intes- 
tin. Dans  le  récipient,  on  constatera  la  présence  de  l’acide  chlorhydrique  : 
ce  procédé  est  bon,  quand  la  quantité  d’acide  est  notable. 

2°  Procédé  Bouis.  — Après  avoir  constaté  que  les  matières  ne  renferment 
ni  acide  sulfurique,  ni  acide  azotique  libre,  on  les  passe  à travers  un  linge 
et  sur  du  papier  préalablement  lavé  à l’eau  acidulée  par  l’acide  acétique  ; on 
met  dans  le  liquide  filtré  une  lame  d’or  pesée  et  l’on  ajoute  quelques  frag- 
ments de  chlorate  de  potasse;  on  maintient  le  mélange  au  bain-marie,  pen- 
dant deux  ou  trois  heures,  et  la  lame  est  attaquée  s’il  y a la  moindre  trace 
d’acide  chlorhydrique.  En  pesant  de  nouveau  la  lame  d’or,  on  connaîtra  sa 
perte  de  poids,  et  par  conséquent  la  quantité  d’acide.  Ce  procédé  est  fondé 
sur  ce  que  l’acide  chlorhydrique  et  le  chlorate  de  potasse  (ou  l’azotate  de 
potasse)  donnent  une  sorte  d’eau  régale;  avec  les  chlorures,  on  n’obtient  rien. 
Ce  procédé  est  trop  sensible. 

3°  Procédé  Houssin. — On  partage  les  matières  en  deux  parties  égales  ; les 
deux  sont  calcinées,  l’une  après  addition  de  carbonate  sodique  ; dans  les 
deux  on  dose  le  chlore  ; si  on  en  trouve  plus  dans  la  partie  saturée,  c’est 
qu’il  a une  provenance  étrangère  (1). 


(1)  Procédé  Roussin. — Les  organes  internes  et  les  produits  des  vomissements  sont 
divisés  en  petits  fragments  et  réduits  en  une  bouillie  claire  que  l'on  divise  en  deux 
parties  parfaitement  égales.  L’une  de  ces  portions  est  saturée  par  un  grand  excès  de 
carbonate  de  soude  exempt  de  chlorure,  et  mise  à évaporer  au  bain-marie  jusqu’à 
dessiccation  à peu  près  complète.  L’autre  portion  acide  est  soumise  à la  même  opé- 
ration sans  saturation  préalable.  Les  deux  produits  qui  en  résultent  sont  calcinés 
séparément  dans  deux  creusets  de  porcelaine  jusqu’à  complète  carbonisation.  Chaque 
masse  charbonneuse  est  épuisée  par  un  égal  volume  d’eau  distillée,  et  les  liqueurs  qui 
en  résultent  soumises  à la  tiltration.  Chaque  solution  est  alors  fortement  acidulée 
par  l’acide  azotique  pur  et  additionnée  d'un  excès  d’azotate  d’argent.  Il  se  forme 
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4°  On  a objecté  à ce  procédé  que,  dans  la  partie  non  saturée  par  le  cai- 
bonate  de  soude,  les  acides  libres  de  l’estomac  mettaient  en  liberté  un  peu 
du  chlore  des  chlorures  et  que  là  se  trouvait  une  cause  de  diminution  dans 


la  proportion  de  chlorure  d'argent. 

Nous  croyons  que  cette  objection  tomberait  et  que  1 opération  gagnerait  en 
vitesse  et  en  précision  en  substituant  à ce  procédé  celui  de  H.yyem  et  Winier, 
surtout  en  y joignant  le  dosage  de  l’acidité  totale  et  en  comparant  les  lésul- 
tats  obtenus  avec  ceux  publiés  par  Hayem  tant  pour  le  suc  gastrique  noimul 
que  pour  le  suc  gastrique  pathologique. 


CHLORURES  MÉTALLIQUES 


Classification.  — Le  chlore  possède  une  grande  ai  Uni  té  poui  Ils 
aussi  existe-t-il  moins  de  chlorures  que  d’oxydes  et  de  sulfures. 

La  classilication  des  chlorures  est  analogue  à celle  des  oxydes  . 


métaux 


1°  Chlorures  basiques,  formule,  générale  MCI  (KC1,  NaCl)  ; 

2°  — acides,  formule  générale  MCI2  ou  MCI3  ; 

30  salins,  Ex.  : chlorure  double  de  platine  et  de  potassium  ; 

4°  — indifférents. 


Il  existe  aussi  un  certain  nombre  de  chlorhydrates  de  chloiuics. 

Et vt  naturel.  — Dans  la  nature  on  trouve  le  chlorure  d’argent  et  le 
chlorure  de  sodium  ; on  trouve  en  outre  en  dissolution  les  chlorures  de 
potassium,  d’aluminium,  de  magnésium,  etc. 

Préparation.  — 1°  Action  directe  du  chlore  sur  les  métaux  (SbCl3,  SbCl°); 

2°  Action  de  l’acide  chlorhydrique  sur  le  métal  ; 

3°  Action  de  l’acide  chlorhydrique  sur  un  oxyde,  un  sulfure,  un  carbo- 
nate ; 


constamment  dans  ce  cas  un  précipité  dans  chaque  solution,  attendu  que  les 
liquides  alimentaires  et  les  organes  renferment  des  chlorures  à l’état  normal.  Les 
deux  précipités  sont  séparément  recueillis  sur  de  petits  filtres  de  papier  Berzelius, 
lavés  jusqu’à  épuisement,  desséchés,  calcinés  avec  leur  filtre  dans  de  petites  nacelles 
Me  porcelaine,  puis  finalement  pesés  à la  balance  de  précision.  Si  la  quantité  de 
chlorure  d'argent  est  sensiblement  la  même  dans  les  deux  cas,  1 expert  aura 
la  preuve  certaine  qu’il  n’existait  pas  d’acide  chlorhydrique  libre  dans  les 
organes  et  les  vomissements.  Si  la  portion  saturée  par  le  carbonate  de  soude  a loin  ni 
une  quantité  de  chlorure  d'argent  beaucoup  plus  considérable  que  la  portion  non 
saturée,  il  sera  évident  que  cet  excédent  de  chlore  constaté  par  l’analyse  ne  peut 
être  mis  sur  le  compte  des  chlorures  naturels  de  l’économie  et  des  aliments  et  qu  il 
provient  d’une  source  étrangère. 


m TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

V’  Action  de  l’eau  régale  sur  les  métaux  ; 

5"  Action  du  chlore  et  du  charbon  sur  un  oxyde  (A12C16)  ; 

t>°  Double  décomposition  par  voie  sèche  (IlgCl2)  ; 

7°  Double  décomposition  par  voie  humide  (HgsGP)  ; 

8°  Réduction  d’un  chlorure  supérieur  (Cu2Cl2). 

Propriétés.  — En  général,  les  chlorures  sont  solides  ; cependant  les  chlo- 
rures stannique  et  antimonique  sont  liquides.  Leur  couleur  est  assez  variable 
et  dépend  quelquefois  de  l’état  d’hydratation  (chlorures  de  nickel  et  de 
cobalt). 

Presque  tous  sont  fusibles  et  volatils  et  ils  sont  d’autant  plus  volatils 
qu’ils  sont  plus  chlorurés  ; les  anciens  exprimaient  ces  faits  en  disant  que 
le  chlore  donne  des  ailes  aux  métaux.  Toutefois  les  chlorures  aurique  et  pla- 
ti nique  sont  décomposés  par  la  chaleur  ; et  le  chlorure  cuivrique,  ainsi  que 
quelques  autres,  sont  ramenés  à un  état  inférieur  de  chloruration. 

La  lumière  décompose  quelques  chlorures  (AgCl). 

L’électricité  les  décompose  tous. 

Propriétés  chimiques.  — L’hydrogène  réduit  presque  tous  les  chlorures. 

L’oxygène  n’attaque  pas  les  chlorures  des  métaux  précieux,  ni  ceux  des 
métaux  alcalins  et  alcalino-terreux. 

Le  soufre  se  comporte  comme  l’oxygène. 

Le  carbone  et  l’azote  sont  sans  action. 

Le  plus  grand  nombre  des  chlorures  est  soluble  dans  l'eau  ; les  chlorures 
argentique,  mercureux,  cuivreux,  chromique  sont  insolubles  ; le  chlorure  de 
plomb  est  peu  soluble.  Quelques-uns  se  décomposent  par  évaporation  de 
leur  solution  (MgCl2)  ; d’autres  sont  décomposés  par  l’action  de  l’eau  (SbCP). 

Caractères.  — 1°  Les  chlorures  solubles  donnent  avec  l’azotate  d’argent 
un  précipité  blanc,  eaillebotté,  soluble  dans  l’ammoniaque  et  l’hyposulfite  de 
soude,  les  chlorures  et  cyanures  alcalins,  insoluble  dans  l’acide  azotique 
bouillant,  très  altérable  à la  lumière  ; 

2°  Traités  par  le  bioxyde  de  manganèse  et  l’acide  sulfurique,  ils  dégagent 
du  chlore.  Nous  avons  vu  comment  on  constatait  la  présence  du  chlore  dans 
une  atmosphère  gazeuse. 

Nous  verrons  plus  loin  à propos  des  bromures  et  des  iodures  comment  on 
peut  retrouver  des  traces  de  chlorure  en  présence  de  ces  corps  ; 

3°  Avec  l’acide  azotique,  ils  donnent  naissance  à l’eau  régale  qui  dissout 
l’or; 

4°  Chauffés  avec  de  l’acide  sulfurique  et  du  bichromate  de  potasse,  les  chlo- 
rures donnent  de  l’acide  chloro-chromique,  qui  passe  à la  distillation  et 
donne  avec  l’ammoniaque  une  liqueur  jaune.  Cette  réaction  s’effectue  diffi- 
cilement, tandis  que  l’iode  et  le  brome  sont  facilement  mis  en  liberté  dans 
les  mêmes  conditions  (Denigès)  ; 

5°  Ils  ne  précipitent  pas  par  l’azotate  de  palladium. 

Dosage.  — Dans  les  chlorures  solubles,  on  dose  le  chlore  à l’état  de  chlo- 
rure d’argent  soit  par  les  poids,  soit  par  les  volumes.  (Voyez  Acide  chlo- 
rhydrique, p.  351.) 

Les  chlorures  insolubles  peuvent  être  rendus  solubles  soit  au  moyen  de 
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l’acide  azotique,  soit  en  les  faisant  digérer  avec  un  bicarbonate  alcalin  (chlo- 
rure de  plomb),  soit  en  les  chauffant  avec  un  mélange  de  carbonate  potas- 
sique et  sodique(ÀgCl),  ouen réduisant  par  l’acide  sulfurique  et  le  zinc  (AgCl), 
ou  en  faisant  digérer  avec  une  lessive  de  potasse  ou  de  soude  (Hg  Cl-). 
Quelquefois  on  sépare  les  métaux  par  1I2S  ou  AnvS  ; d’autres  lois  encore 

on  les  transforme  en  sulfates. 


Usages  médicaux.  — Dans  la  plupart  des  chlorures,  le  métal  imprime  sou 
caractère  à l'action  thérapeutique  ; le  chlorure  de  magnésium  a haute  dose 
est  purgatif  ; à faible  dose,  son  action  se  rapproche  de  celle  des  chlorures 
alcalins.  Dans  les  chlorures  alcalins  seulement,  il  y a lieu  de  considérer 
l’effet  physiologique  du  chlore,  indépendamment  de  la  nature  du  métal  ; c est 
ce  que  nous  ferons  à propos  du  chlorure  de  sodium. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  I)U  CHLORE 


Le  chlore  donne  avec  l’oxygène  un  grand  nombre  de  composés,  formés 
avec  absorption  de  chaleur  et  d’autant  plus  stables  qu’ils  sont  plus  oxydés. 
En  voici  la  liste  avec  celle  de  leurs  hydrates  : 

Anhydride  hypochloreux  CPO  Acide  hypochloreux  C1ÜII 

chlore  ux  (?)  CEO3  — chloreux  C10*1I 

Peroxyde  de  chlore  CIO2  — — 

— chlorique  C10SH 

— perchlorique  G104H 


ANHYDRIDE  HYPOCHLOREUX 

C120.  Poids  moléculaire  = 87 


Préparation.  — On  le  prépare  en  faisant  passer  un  courant  de  chlore  lent 
sur  de  l’oxyde  mercurique  jaune  ; on  l’obtient  ainsi  à l’état  gazeux  ; pour 
l’obtenir  liquide,  on  le  reçoit  dans  un  récipient  plongé  dans  un  mélange 
réfrigérant. 

Propriétés.  — C’est  un  gaz  jaune  rougeâtre,  trois  fois  plus  lourd  que  l’air, 
qui  se  décompose  aisément  à la  lumière  et  sous  l’influence  de  la  chaleur, 
même  à 0°.  Il  se  liquéfie  à — • :20°  en  un  liquide  rouge  brun.  Son  odeur  rap- 
pelle celle  du  chlore. 

Comme  il  se  décompose  avec  facilité,  en  donnant  la  moitié  de  son  volume 
de  chlore  et  la  moitié  de  son  volume  d'oxygène,  c’est  un  oxydant  très  éner- 
gique. 
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CIOH 


Cl  = 35,5  = 67,62  = 1 vol. 

o2,°  0 = 16  = 30,48  = 1 vol. 

J]  — 1 = 1.90  = 1 vol. 

32,5  100,00  2 vol. 


Préparation.  — Il  se  forme  dans  un  assez  grand  nombre  de  réactions  ; on 
le  prépare  généralement  en  faisant  arriver  un  courant  de  chlore  dans  de 
l'eau  tenant  en  suspension  de  l’oxyde  jaune  de  mercure. 

Propriétés.  — On  ne  le  connaît  pas  à l’état  absolu;  l’acide  concentre  est 
jaune,  d’une  odeur  chlorée  caractéristique;  il  est  très  altérable.  Dilué,  î 
est  plus  stable,  mais  une  ébullition  prolongée  le  décompose  avec  production 
d'acide  chlorique,  de  chlore  et  d’oxygène.  La  lumière  agit  de  même. 

C’est  un  acide  très  faible  et  ses  sels  sont  décomposés  par  l’acide  carbonique. 

C'est  un  oxydant  énergique  : les  oxydes  de  plomb  et  de  manganèse  passenl 
à l’état  de  peroxydes,  etc. 

L’oxyde  d’argent  le  décompose  avec  dégagement  d’oxygène. 

A g- O + 2 IICIO  = 2 AgCl  + H20  + U2 


HYPOGHLO  RITES 

Les  hypochlorites  à l’état  de  pureté  ne  sont  pas  connus,  les  pioduits 
industriels  désignés  sous  le  nom  de  chlovuves  décolovants  sont  foimés  pai 
un  mélange  d’hypochlorites  et  de  chlorures. 

Jusqu’ici  on  n’a  étudié  que  les  hypochlorites  de  chaux,  de  potasse  et  de 

soude.  On  les  prépare  : 

1°  Par  l’action  du  chlore  sur  la  chaux  sèche,  ou  sur  les  solutions  diluées  et 
froides  de  carbonates  alcalins; 

2°  Par  double  décomposition. 

Propriétés.  — Les  hypochlorites  sont  solubles  dans  l’eau  et  possèdent  une 
odeur  caractéristique.  Sous  l’iniluence  de  la  lumière  et  de  la  chaleur,  ils  se 
décomposent  et  donnent  un  mélange  de  chlorures  et  de  chlorates.  La  pré- 
sence d’un  excès  de  base  retarde  la  décomposition. 
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Ces  sels  peu  stables  se  comportent  dans  un  grand  nombre  de  circons- 
tances comme  l'acide  hypochloreux  lui-même. 

D’assez  nombreuses  hypothèses  ont  été  émises  sur  la  constitution  du  chlo- 
rure de  chaux.  En  effet  ce  corps  ne  paraît  pas  se  comporter  comme  un 
mélange  de  chlorure  de  calcium  et  d’hypochlorite  de  chaux  ; la  proportion 
de  chlore  n’est  pas  celle  indiquée  par  cette  formule  ; l’acide  carbonique  fait 
dégager  de  ce  corps  le  chlore  qui  est  censé  être  à l’état  de  chlorure  de  cal- 
cium ; on  trouve  toujours  une  proportion  de  chaux  à laquelle  il  est  impos- 
sible de  faire  absorber  du  chlore  et  M.  Oddling  attribue  à ce  mélange  la 
formule  : 


CaO  Cl-*  = Ca 


\ 


XI 

CIO 


Les  acides  en  excès  décomposent  les  chlorures  et  mettent  le  chlore  en 
liberté. 

CaOCl2  + SOl  H*  = SO*Ca"  + H*0  + Cl2 

En  résumé  les  chlorures  décolorants  se  comportent  comme  des  oxydants 
énergiques  ; ils  détruisent  les  couleurs  végétales. 

Caractères.  — i°  Ils  décolorent  l’indigo  ; 

2°  Traités  par  un  acide,  ils  dégagent  du  chlore  ; 

3°  Avec  les  sels  de  plomb  et  de  manganèse,  ils  donnent  un  précipité  de 
peroxyde  de  manganèse  ou  de  plomb  ; 

4°  Avec  l’oxyde  de  cobalt,  ils  dégagent  de  l’oxygène. 

Dosage.  Chlorométrie.  — 1°  Gay-Lussac  a imaginé  un  procédé  de  dosage 
basé  sur  ce  que  les  hypochlorites  transforment  l'acide  arsénieux  en  acide 
arsénique. 

As2 O 3 + Cl*  + 5 II20  = 2 AsO*H:i  + 4 IIC1 

Ce  principe  a été  utilisé  de  plusieurs  manières  par  Gay-Lussac,  Penot, 
Mohr,  etc.  (1). 


(I)  chlorométrie 

Matériel.  — Vase  à précipité. 

— Pipette  de  10  C.C. 

Burette  graduée  par  1/10. 

— Ballon  jaugé  d’un  litre. 

Réactifs.  — Liqueur  normale  10  alcaline  d’acide  arsénieux  (4k  ,9o  par  litre). 

— Papier  ioduré  amidonné. 

Mode  opératoire.  — Pesez  10  grammes  du  chlorure  de  chaux  à essayer;  broyez-le 
finement  avec  un  peu  d’eau;  ajoutez  peu  à peu  de  l'eau,  laites  tomber  la  bouillie 
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Î2°  Bunsen  utilise  la  propriété  que  possèdent  les  hypochlorites  de  mettre  en 
liberté  l'iode  de  l’iodure  de  potassium.  On  titre  ensuite  cet  iode  au  moyen 
de  l’hyposulfite  de  soude  (1). 


dans  le  ballon  jaugé  d’un  litre  ; broyez  de  nouveau  le  résidu  avec  de  l’eau,  versez  le 
tout,  sans  rien  perdre,  dans  le  ballon  et  achevez  de  remplir  jusqu’au  trait  du  jauge; 
agitez  et  employez  le  liquide  tout  de  suite,  c’est-à-dire  sans  laisser  déposer.  Chaque 
l'ois  qu’on  prendra  une  nouvelle  portion,  on  agitera. 

Prenez  10  C.C.  de  ce  liquide;  mettez-les  dans  le  vase  à précipité  et  au  moyen  de 
la  burette  graduée  ajoutez  peu  à peu  la  liqueur  arsénieuse  jusqu’à  ce  qu  une  goutte 
du  mélange  portée  sur  le  papier  ioduré  amidonné  cesse  de  le  colorer  en  bleu. 

Calcul  du  résultat.  - Le  nombre  de  C.C.  x 3^,55  donne  la  quantité  de  chlore  Cl 

contenue  dans  100  grammes  du  sel  à essayer.  • 

Commercialement,  il  est  d’usage  d’évaluer  la  richesse  du  chlorure  de  chaux,  d apres 
le  nombre  de  litres  de  chlore  qu’un  kilogramme  de  chlorure  de  chaux  peut  dégagei . 
Un  litre  de  chlore  correspond  à 1°  chlorométrique.  Pour  passer  du  premier  résultat 
au  second,  il  faut  multiplier  par  10  (évaluation  au  kilogramme  et  non  aux 
100  grammes)  et  diviser  par  3,17  (poids  du  litre  de  chlore). 

Le  chlorure  de  chaux  officinal  doit  titrer  90°  ehloromé triques  : la  liqueur  de  Labar- 
raque  doit  titrer  200°  chlorométriques  ; mais  là  les  degrés  chlorométriques  n ont 
plus  la  même  valeur  ; ils  sont  cent  fois  plus  petit  : la  liqueur  de  Labarraque  doit 
pouvoir  dégager  deux  fois  son  volume  de  chlore. 

Variantes  du  procédé.  - Méthodes  de  Gay-Lussac,  de  Penot.  La  méthode  de  Penot 
est  celle  que  nous  venons  d’indiquer,  mais  la  composition  de  la  liqueur  ai  semeuse 
(4?r,44)  est  telle  que  la  lecture  de  la  burette  donne  directement  les  degrés  chloiome- 

triques.  . , 

Dans  le  procédé  de  Gay-Lussac,  on  emploie  également  4=r,44  acide  arsemeux;  mais 

la  liqueur  est  acide  ; c’est  le  chlorure  de  chaux  qui  est  dans  la  burette  et  que  1 on 
verse  dans  la  liqueur  arsénieuse  ; ce  chlorure  plein  de  grumeaux  n a pas  une  compo- 
sition homogène  ; il  obstrue  la  burette  ; il  tombe  dans  une  liqueur  très  acide  , si  on 
n’agite  pas  avec  soin,  il  se  dégage  du  chlore.  La  fin  de  la  réaction  est  indiquée  par 
la  décoloration  de  quelques  gouttes  de  sulfate  d’indigo  que  l’on  a ajoutées  au  com- 
mencement de  l’opération  ; cette  décoloration  s’effectue  mal  : cependant  Deniges 
avait  remédié  à cet  inconvénient  en  remplaçant  le  sulfate  d'indigo  par  du  bromure 
de  potassium  qui  colore  la  liqueur  quand  tout  l’acide  arsénieux  est  transforme. 
Enfin  la  richesse  du  chlorure  de  chaux  est  en  raison  inverse  de  la  quantité  qui  a ete 
nécessaire  pour  oxyder  l’acide  arsénieux  ; il  faut  donc  faire  un  petit  calcul  pour  avoir 

le  résultat.  . . 

Moiir  opère  de  la  façon  suivante  : on  prend  10  C.C.  solution  de  chlorure  de  chaux  ; 

on  y ajoute  un  excès  soit  10  G. G.  liqueur  N/10  arsénieuse  ; on  ajoute  30  à 40  C.C.  d eau, 
une  solution  de  bi-carbonate  d’ammoniaque  (pour  transformer  toute  la  chaux  en 
carbonate  et  ne  pas  gêner  l’action  de  l’iode),  de  l’empois  d’amidon  et  enfin,  au  moyen 
d’une  burette,  de  la  liqueur  N/10  d’iode  jusqu’à  apparition  de  la  couleur  bleue  d ioduré 
d’amidon,  persistante  quand  on  ajoute  encore  un  peu  de  bi-carbonate  d ammoniaque. 
On  retranche  les  C.C.  de  la  solution  d’iode  de  ceux  de  la  solution  d arsemte  et  1 on  a 
ainsi  le  volume  de  la  liqueur  arsénicale  oxydée  par  le  chlorure  de  chaux.  Ge  nombre  ce 
C.C.  x 0,00355  donne  la  quantité  de  chlore  renfermé  dans  0gl',10  de  chlorure  de  chaux. 


(1)  Matériel.  — Vase  à précipité. 
Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 
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Toxicologie.  — Les  empoisonnements  par  les  hypochlorites  s’observent 
quelquefois  chez  les  blanchisseuses;  ils  produisent  une  intoxication  rapide, 
probablement  activée,  par  la  présence  d’une  quantité  notable  d’alcali  libre. 
Pour  être  couronnée  de  succès,  la  recherche  doit  être  immédiate  ; il  faut 
chercher  à obtenir  une  liqueur  jouissant  du  pouvoir  décolorant;  si  l’on  n’v 
arrivait  pas,  on  essaierait  de  constater  un  excès  de  potasse,  de  soude  ou 
de  chaux  ; les  désordres  produits  dans  l’organisme,  les  taches  sur  la  peau  ou 
les  vêtements  mettent  ordinairement  sur  la  voie. 

Comme  antidote,  on  peut  administrer  les  hyposulfites. 


ANHYDRIDE  GHLOREUX 

CEO3  = 118 


On  chauffe  au  bain-marie  dans  un  petit  ballon  un  mélange  de  20  grammes 
de  chlorate  potassique,  15  grammes  d’anhydride  arsénieux,  GO  grammes 
d'acide  azotique  et  30  grammes  d’eau. 

On  obtient  un  gaz  jaune  vert  ne  se  liquéfiant  pas  à — 20°;  il  se  dissout  dans 
l’eau  ; on  peut  admettre  dans  cette  solution  l’existence  de  l'acide  chloreux. 

Il  décolore  l’indigo  et  le  tournesol  même  en  présence  de  l’acide  arsénieux. 

Les  chlorites  sont  sans  intérêt  pour  nous  et  de  préparation  difficile. 


PEROXYDE  DE  CHLORE 

CIO2  = 67,5 

Synonymie.  — Anhydride  hypochlorique.  Hypochloride. 


Pipettes  : 1 de  10  C.C.  — 1 de  10  C.C.  par  1 C.C. 

Réactifs.  — Liqueur  N/10  d’hyposulfite  de  soude. 

Solution  à 1/10  de  KL 

Mode  opératoire.  — Avec  10  grammes  de  chlorure  de  chaux  faites  un  litre  de 
solution  comme  nous  l’avons  indiqué.  Prenez-en  10  C.C.  ajoutez  environ  100  C.C. 
d’eau,  puis  à peu  près  6 C.C.  de  la  solution  d’iodure  de  potassium  , acidifiez  avec 
de  l’acide  chlorhydrique,  et  au  moyen  de  l’hyposullite  de  soude  titrez  la  quantité 
d’iode. 

Chaque  C.C.  de  liqueur  d’hyposullite  x 0,00355  donne  la  quantité  de  chlore  con- 
tenue dans  0®r,10  de  chlorure  de  chaux. 
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ACIDE  Cil  LO  RI  QUE 

Préparation.  — On  le  prépare  en  attaquant  le  chlorate  potassique  par 
l’acide  sulfurique  ; il  se  produit  du  peroxyde  de  chlore  et  du  perchlorate 
potassique. 

3 C103K  + 2 SOlH2  = CIO1  K + 2 CIO2  + 2 SO'KII  + H20 

Propriétés.  — C’est  un  gaz  d’un  jaune  foncé,  dontl  odeur  rappelle  à la  lois 
celle  du  chlore  et  celle  du  caramel.  A + 9°,  il  se  condense  en  un  liquide 
rouge. 

Il  détone  avec  facilité. 

C’est  un  oxydant  énergique. 

Mis  en  contact  avec  les  bases,  il  donne  naissance  à un  mélange  de  chlo- 
rites  et  de  chlorates. 

En  faisant  réagir  sur  l’acide  chlorhydrique  le  chlorate  potassique,  on 
obtient  un  mélange  de  chlore  et  de  peroxyde  de  chlore.  Davy  aA'ait  envisagé 
ce  mélange  comme  ayant  une  combinaison  particulière  et  laAait  désigné 
sous  le  nom  c Veuchlorine . 


ACIDE  CHLORIQUE 

Cl  = 33,5  = 42,01 
C103H  = 84,3  O3  = 48  = 56,81 

H = 1 = 1,18 

84,5  100,00 

L’anhydride  chlorique  n’est  pas  connu. 

Préparation.  — On  prépare  l’acide  chlorique  en  décomposant  le  chlorate 
barytique  par  une  proportion  convenable  d’acide  sulfurique. 

(C103)2Ba"  + SO*H*  = SO*Ba"  + 2 C1031I 

Le  chlorate  barytique  lui-même  se  prépare  en  précipitant  le  chlorate  potas- 
sique par  l’acide  fluosilicique;  on  enlève  l’excès  de  cet  acide  par  le  carbonate 
de  baryte  qui  donne  un  tluosilicate  insoluble  et  un  chlorate  soluble. 

Propriétés.  — L’acide  aussi  concentré  que  possible,  contient  0,40  d'acide 
réel  et  correspond  à la  formule  C103H,7II20.  C’est  un  liquide  incolore  ou 
jaunâtre  dont  le  pouvoir  oxydant  est  le  trait  caractéristique.  11  oxyde  l'iode, 
l’acide  sulfureux,  les  substances  organiques,  etc.  Quand  on  le  verse  à l’état 
concentré  sur  l’alcool,  la  réaction  est  assez  vive  pour  enflammer  ce  dernier 
corps. 

Caractères.  — L’acide  chlorique  ne  précipite  ni  les  sels  d’argent,  ni  les  sels 
de  baryum.  (Voy.  Chlorates.) 

— On  l’emploie  quelquefois  comme  réactif  des  sels  de  potasse. 


Réactif. 
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CHLORATES 


Préparation.  — On  les  prépare  ordinairement  par  double  décomposition 
en  partant  du  chlorate  de  potasse  ou  du  chlorate  de  baryte. 

Le  chlorate  potassique  lui-mèine  se  prépare  en  faisant  passer  un  courant 
de  chlore  dans  une  solution  concentrée  et  chaude  de  chlorure  de  potas- 
sium et  de  chaux. 

Propriétés.  — Les  chlorates  sont  tous  solubles  dans  l’eau  ; c’est  celui  de 
potassium  qui  l'est  le  moins. 

La  chaleur  les  décompose  et  les  transforme  généralement  en  chlorures. 

L'iode  les  transforme  en  iodates. 

Ce  sont  des  oxydants  énergiques. 

Caractères.  — 1°  Avec  l’acide  sulfurique,  on  a un  dégagement  de  peroxyde 
de  chlore  ; 

2°  Les  chlorates  ne  précipitent  ni  les  sels  de  baryum,  ni  les  sels  d’argent  : 
mais  les  chlorates  se  transforment  facilement  en  chlorures,  soit  par  la  calci- 
nation, soit  par  addition  d’un  élément  zinc-cuivre  de  Gladstone-Tribe,  soit 
par  l’action  de  l’hydrogène  naissant  obtenu  par  l’acide  sulfurique  et  le  zinc  ; 
on  obtient  alors  avec  l’azotate  d’argent  un  précipité  ; 

3°  Avec  la  brucine,  la  diphénylamine,  la  paratoluidine  et  le  phénol,  on 
obtient  des  réactions  analogues  à celles  de  l’acide  azotique  et  qui  ne  permet- 
tent pas  de  distinguer  nettement  ces  deux  corps.  (Yoy.  Acide  azotique.) 

4°  Si  à de  l’acide  sulfurique  et  à de  la  tournure  de  cuivre,  on  ajoute  un 
chlorate,  il  se  dégage  du  peroxyde  de  chlore  et  il  se  forme  un  chlorure  cui- 
vrique qui  colore  la  solution  en  vert  : les  azotates  donnent  du  sulfate  de 
cuivre  qui  colore  la  solution  en  bleu.  Si  l’on  a un  mélange  d’azotate  et  de 
chlorate,  les  deux  réactions  sont  consécutives  et  c’est  le  chlorate  qui  est 
décomposé  le  premier.  La  liqueur  d’abord  verte  devient  ensuite  bleue 
(Fourmont)  ; 

5°  Si  l’on  colore  en  bleu  clair  la  dissolution  d’un  chlorate  avec  un  peu  de 
la  solution  sulfurique  d’indigo,  si  l’on  ajoute  un  peu  d’acide  sulfurique 
étendu,  puis,  goutte  à goutte,  avec  précaution,  une  dissolution  étendue  de 
sulfite  de  soude,  la  couleur  de  l’indigo  disparait  aussitôt.  Cette  réaction  est 
aussi  sensible  que  caractéristique  même  en  présence  de  l’acide  azotique  ; 

6°  Un  chlorate  chaulTé  avec  de  l’acide  chlorhydrique  moyennement  étendu 
dégage  un  gaz  jaune  verdâtre,  d’une  odeur  très  désagréable,  et  l'acide  chlor- 
hydrique se  colore  en  jaune  verdâtre.  Si  l'on  a coloré  l’acide  chlorhydrique 
avec  l’indigo,  la  couleur  bleue  disparaît  aussitôt,  même  avec  des  traces  d’un 
chlorate. 
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ACIDE  PERCHLORIQUE 

CIOHI  = 100,5 

En  chauffant  le  perchlorate  potassique  à 110°  dans  une  cornue  avec  4 lois 
son  poids  d’acide  sulfurique  pur  et  concentré,  il  distille  un  liquide  inco- 
lore ou  jaunâtre  formé  par  C10lH.  En  continuant  la  distillation,  on  obtient 
un  hydrate  C104H,H*0.  Si  l’on  chauffe  cet  hydrate,  il  se  dédouble  de  nou- 
veau en  un  acide  CIO  41  et  en  un  di-hydrate  qui  ne  passe  à la  distillation  qu’à 
“103°.  Cette  rectification  le  prive  de  l’acide  sulfurique  entraîné. 

L’acide  perchlorique  pur  00*11  est  un  liquide  mobile,  incolore  ou  jau- 
nâtre, très  avide  d’eau  ; il  répand  d’abondantes  fumées  à 1 air.  Il  enflamme 
le  papier  et  le  bois.  Il  se  décompose  spontanément  avec  explosion  api  es 

quelques  jours,  même  dans  l’obscurité. 

L’hvdrate  C10*H,HS0  cristallise  en  longues  aiguilles  fusibles  à 50°. 

L’hydrate  C10*H,2HS0  (environ)  est  un  liquide  oléagineux  qui  distille  à 203°. 

On  l’emploie  quelquefois  comme  réactif  des  sels  potassiques. 


PERCHLORATES 

« 

Le  perchlorate  potassique  se  forme  en  chauffant  le  chlorate  potassique, 
jusqu’à  ce  qu’il  commence  à se  dégager  de  l’oxygène.^ 

Les  perchlorates  sont  en  général  solubles  dans  l’eau,  cristallisables  et 

déliquescents. 

Ils  ne  sont  pas  décomposés  à froid  comme  les  chlorates  par  les  acides 
sulfurique  et  chlorhydrique. 


CHLORURES  DE  SOUFRE 


On  en  connaît  trois  : un  protochlorure  S2C12  : un  bichlorure  SCI2,  et  un 
tétr a- chlorure  SCI*. 

S2Cl2  prend  naissance  par  l’action  à chaud  du  chlore  sur  le  soufre;  c'est  un 
liquide  mobile,  transparent,  d’odeur  très  désagréable  et  très  pénétrante.  Il 
dissout  abondamment  le  soufre  ; cette  solution  est  employée  pour  la  vulca- 
nisation du  caoutchouc . 

Le  bichlorure  SGI2  s’obtient  en  faisant  passer  à froid  un  courant  de  chlore 
dans  le  protochlorure  : on  chasse  l’excès  de  chlore  par  un  courant  de  gaz 
carbonique. 

Le  tétrachlorure  SCP  s’obtient  en  faisant  passer  un  courant  de  chlore 
dans  les  chlorures  précédents  maintenus  à — 22°. 
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BROME 


Br  — Poids  atomique  = 80  Poids  moléculaire  = 1G0 


Historique.  — Le  brome  (Jïpwao?,  fétidité)  a été  découvert,  en  182G,  par 
Balard. 

État  naturel.  — Ce  corps  ne  se  trouve  dans  la  nature  qu’à  l’état  de  com- 
binaison ; les  eaux  de  la  mer,  et  surtout  celles  de  la  mer  Morte,  renferment 
des  bromures  ; ils  s’accumulent  dans  les  eaux  mères  après  la  séparation  du 
sel  marin. 

L’argent  corné  de  Mexico  renferme  du  bromure  d’argent  à côté  du  chlorure. 

Un  certain  nombre  d’eaux  salines  chlorurées,  telles  que  celles  de  Kreuz- 
nach,  Bourbonne,  Salies-de-Béarn,  etc.,  en  contiennent. 

Préparation.  — Le  brome  est  retiré  ou  bien  des  eaux  mères  des  marais 
salants,  ou  bien  des  liquides  ayant  servi  à la  préparation  de  l'iode. 

Ces  divers  liquides  concentrés,  pour  les  débarrasser  autant  que  possible 
des  chlorures,  sont  additionnés  de  bioxyde  de  manganèse  et  d'acide  sulfu- 
rique qui  mettent  le  brome  en  liberté  : 

MgBr2  + MnO2  + 2 SO'dP  — SO'Mg  + SCPMn  + 2IPO  + Br2 

Le  brome  est  condensé  sous  l’eau. 

Il  contient  toujours  un  peu  de  chlore  : pour  l’en  débarrasser,  on  le  met  en 
contact  avec  du  bromure  de  potassium. 

On  le  conserve  ordinairement  sous  une  couche  d’acide  sulfurique,  dans  des 
flacons  à l’émeri  bien  bouchés. 

Propriétés  physiques.  — Le  brome  est  un  liquide  d’un  rouge  brun  foncé, 
d'une  odeur  forte,  désagréable,  analogue  à celle  du  chlore,  d’une  saveur  âcre 
et  caustique,  répandant  à l’air  des  vapeurs  rutilantes  très  foncées;  sa  densité 
est  de  3,19  à 0°.  Il  bout  à 4-  63°;  il  ne  se  dissout  dans  l’eau  qu’en  petites 
quantités  (0,0323  à -+-  15°),  mais  il  se  dissout  très  bien  dans  l’alcool,  l’éther, 
le  chloroforme,  le  sulfure  de  carbone.  A — 7°  il  se  solidifie  en  une  masse 
cristalline.  Sa  densité  de  vapeur  est  5,41. 


BROME 
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Propriétés  chimiques.  — ■ Ses  propriétés  chimiques  sont  très  analogues  a 
celles  du  chlore,  mais  un  peu  moins  énergiques  ; ainsi  un  mélange  de  brome 
et  d’hydrogène  ne  se  combine  pas  sous  l’influence  de  la  lumière  solaire. 

Avec  l’eau,  le  brome  donne  un  hydrate. 

Le  pouvoir  oxydant  du  brome  est  presque  aussi  énergique  que  celui  du 
chlore. 


Caractères.  — Le  brome  libre  se  reconnaît  facilement  à son  odeur  et  à sa 
couleur. 

Quand  il  existe  en  petites  quantités  dans  l’eau,  on  agite  avec  du  cliloio- 
forme,  qui  s’empare  du  brome  en  se  colorant  en  jaune  ; le  sulfure  de  caibonc 
peut  remplacer  le  chloroforme;  l’éther,  la  benzine  sont  beaucoup  moins 
sensibles. 

L’amidon  humide,  en  contact  avec  le  brome  libre,  surtout  à 1 état  de 
vapeur,  se  colore  en  jaune  ; la  coloration  ne  se  produit  pas  toujouis  imnu 
diatement.  On  peut  encore  exposer  aux  vapeurs  du  brome  un  papier  ami- 
donné, humide,  saupoudré  d’amidon. 

Une  baguette  de  verre  mouillée  d’une  goutte  de  lessive  de  soude  et  portée 
dans  une  atmosphère  contenant  du  brome,  puis  dans  une  solution  saturée 
d’aniline,  donne  une  coloration  jaune-orangé.  Le  chlore  donne  une  colo- 
ration violette  ou  rouge-violacé  (Denigès). 

Essai.  — Le  brome  du  commerce  peut  renfermer  du  chlore,  de  1 iode  et 
du  bromoforme. 

Le  chlore  ne  peut  se  rencontrer  qu  en  petite  quantité  et  pourrait  se  retrou- 
ver par  le  procédé  indiqué  par  Denigès  au  moyen  du  phénate  d’aniline  (p.  34b). 

L'iode  est  facile  à reconnaître  au  moyen  de  beau  amidonnée. 

Par  distillation  ménagée,  le  bromoforme,  qui  ne  bout  qu  à 100°,  reste 
comme  résidu. 


Dosage.  — Voyez  Bromures  (p.  376). 

Réactif.  — Le  brome  est  souvent  employé  dans  les  recherches  de  chimie 
organique;  l’eau  bromée  est  quelquefois  utilisée  ; le  brome  lui-même  est 
employé  dans  l’analyse  des  gaz  et  sert  à l’absorption  des  carbures  éthylé- 
niques. 

Usages  médicaux.  — Ce  corps  a été  employé  contre  les  maladies  sciofu- 
leuses  et  dans  les  arthrites  chroniques  ; on  l’administre  à l’intérieur,  dans 
une  potion  gommeuse,  jusqu’à  la  dose  de  24  gouttes  par  jour. 

Hesse  l’a  préconisé  en  inhalations  (solution  a 1/200)  contre  la  diphtérie 

pharyngée. 

On  l’a  aussi  préconisé  comme  antidote  du  curare  et  du  venin  de  la  vipère. 

Gomme  désinfectant,  on  a proposé  d’employer  le  brome  solidifié.  Pour 
l’obtenir,  on  cuit  au  four  de  la  randannite  mélangée  avec  un  peu  de  sucratê 
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de  chaux  ; on  obtient  ainsi  une  masse  solide  dont  la  densité  = 0,30  et  qui 
peut  absorber  facilement  son  poids  de  brome.  20  grammes  de  cette  masse 
désinfectent  complètement  4m3  ; il  faut  avoir  soin  de  la  placer  à la  partie 
supérieure  de  la  pièce. 

Toxicologie.  — Le  brome  est  très  toxique,  même  à dose  assez  faible  : 
même  traitement  que  pour  le  chlore  (p.  34G). 


ACIDE  BROMHYDRIQUE 


IIBr  = 81 


II  = 1 = 1,23 
Br  = 80  = 98,76 


81  99,99 


Préparation.  — 1°  Pour  l’obtenir  à l’état  gazeux,  on  fait  réagir  le  brome 
sur  la  paraffine.  Un  atome  de  brome  remplace  un  atome  d’hydrogène  dans 
la  paraffine  : cet  hydrogène  à l’état  naissant  se  combine  avec  le  brome  et 
donne  de  l’acide  bromhydrique  (1). 

CnHSn  +1  2 + 2 Br  = C“H*“  + 'Br  + IIBr 

2°  On  fait  passer  un  courant  d’H2S  dans  du  brome  contenu  dans  un  flacon 
haut,  étroit,  surmonté  d’une  couche  d’eau  ; le  gaz  bromhydrique  produit  se 
lave  dans  de  l’eau  tenant  en  suspension  un  peu  de  phosphore  rouge  qui 
arrête  les  vapeurs  de  brome.  Le  gaz  obtenu  est  très  pur  et  sans  aucune  trace 
d’IPS  (Recoura). 


(1)  « Paraffine Q.  S.  environ  300  grammes 

Brome Q.  Y.  environ  100  grammes 


Disposez  sur  un  bain  de  sable  une  cornue  tubulée  en  verre  que  vous  remplirez 
presque  complètement  avec  la  paraffine  divisée  en  fragments.  A la  tubulure  de  cette 
cornue  fixez  un  entonnoir  en  verre  à robinet,  et  bouché  à l’émeri,  destiné  à recevoir 
le  brome  ; adaptez  enfin  au  col  de  la  cornue  un  premier  tube  en  U,  suivi  d’un  tube 
à boules  contenant  un  peu  d’eau,  puis  un  second  tube  en  U contenant  du  phos- 
phore rouge  divisé  entre  des  fragments  de  verre  mouillés,  et  terminé  par  un  tube  à 
dégagement. 

L’appareil  étant  ainsi  disposé,  versez  le  brome  dans  l’entonnoir,  et  couvrez-le  d’une 
légère  couche  d’eau  ; chauffez  graduellement  le  bain  de  sable.  La  paraffine  ne  tar- 
dera pas  à fondre,  et  lorsque  la  température  du  bain  atteindra  180°,  faites  tomber 
goutte  à goutte  le  brome  dans  la  paraffine,  en  ouvrant  avec  précaution  le  robinet  de 
l’entonnoir. 

Vous  obtiendrez  ainsi  un  dégagement  continu  et  très  régulier  d’acide  bromhy- 
drique. » Codex,  1884. 
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3°  Pour  l’obtenir  en  dissolution,  on  préfère  décomposer  le  bromure  de 
baryum  par  1 acide  sulfurique  dilué  (1). 

BaBr2  + SO'dU  = 2 IIBr  + SOlBa 

Avec  des  précautions  convenables,  on  peut  employer  le  bromure  de  potus- 
sium. 

On  peut  aussi  préparer  l'acide  bromhydrique  officinal  en  faisant  passer  un 
courant  d’acide  gazeux  dans  de  l’eau  distillée,  jusqu’à  ce  que  la  solution 
marque  1,077  au  densimètre.  » (Cod.  84.) 

Propriétés.  — L’acide  bromhydrique  est  un  gaz  incolore,  d une  odeur 
piquante,  d’une  saveur  et  d’une  réaction  très  acides.  Il  fume  à 1 aii  p us  oi- 
tement  que  l acide  chlorhydrique.  Sa  densité  est  de  2,8. 

Il  est  très  soluble  dans  l’eau  ; la  solution  saturée  à 0°  renferme  environ 
son  propre  poids  d’acide  gazeux.  (Voyez  le  tableau  de  la  page  suivante.) 

« L’acide  bromhydrique  officinal  contient  10  p.  100  de  son  poids  d’acide 
bromhydrique  gazeux.  Il  est  limpide,  incolore,  inodore,  et  présente  une 
saveur  et  une  réaction  fortement  acides.  Sa  densité  est  de  1,077  à -+-  lh°.  Il 
ne  doit  précipiter  ni  par  le  chlorure  de  baryum,  ni  par  l’acide  sulfurique 
étendu.  Il  se  conserve  pendant  assez  longtemps  sans  s altérei . 

Sa  concentration  limite,  sous  la  pression  atmosphérique,  a lieu  lorsque  la 
densité  à lo°  de  l’acide  est  arrivée  à 1,49  et  la  température  d’ébullition  a 1-5- 
1-26°;  cet  acide  contient  47,8  d’acide,  ce  qui  correspond  à la  formule  IIBr, 

5H20.  , , , 

L’acide  bromhydrique  réduit  l’acide  sulfurique  concentre  ; il  se  iorme  tle 

l’anhydride  sulfureux  et  du  brome. 

SO 4P  + 2 IIBr  = 2H*0  + SO2  + 2 Br 


(1)  « ACIDE  BROMHYDRIQUE  OFFICINAL.  — SOLUTION  AQUEUSE  D’ACIDE  BROMHYDRIQUE 

Bromure  de  baryum  pur  cristallisé 50  grammes 

Eau  distillée 10?  gammes 

Acide  sulfurique  officinal lo  grammes 

Diluez  l’acide  sulfurique  dans  le  double  de  son  poids  d eau  ; laissez  refroidir  le 
mélange.  Dissolvez  d’autre  partie  bromure  de  baryum  dans  la  quantité  d eau  pres- 
crite, et  versez  dans  cette  solution  l’acide  étendu  d'eau.  Agitez  fortement;  laissez  en 

contact  pendant  six  heures.  ....  OA  _ 

Filtrez  pour  séparer  le  sulfate  de  baryte  ; lavez  le  filtre  et  le  précipite  avec  30  gram  î s 
d'eau  environ;  introduisez  les  liqueurs  dans  une  cornue  en  verre  tubulée,  que  vous 
ferez  communiquer  avec  un  ballon  à long  col,  et  distillez  au  bain  de  sable  la  presque 

totalité  du  liquide. 

La  solution  d’acide  bromhydrique  contenue  dans  le  ballon  aura  une  densité  supé- 
rieure à 1,077.  Ramenez-la  à cette  densité  en  ajoutant  avec  précaution  une  quantité 
d’eau  distillée  suffisante,  et  conservez-la  dans  des  flacons  bien  bouchés  et  places  c ans 
l’obscurité.  » Codex,  1884. 


374 


TRAITE  DE  CHIMIE  MEDICALE 


C’est  à cause  de  cette  réaction  que  l’on  ne  prépare  pas  l’acide  bromhydrique 
comme  l’acide  chlorhydrique,  en  attaquant  un  bromure  par  l’acide  sulfurique. 


BROMURES  MÉTALLIQUES 

État  naturel.  — A l’état  naturel,  on  trouve  le  bromure  d’argent.  Le  bro- 
mure de  magnésium  se  rencontre  dans  les  eaux  de  la  mer  Morte. 

Préparation.  — 1°  Action  du  brome  sur  les  métaux  ; 

2°  Action  de  IIBr  sur  les  métaux  ; 

3°  Action  du  Br  sur  les  oxydes  (KBr).  Dans  ce  cas,  il  se  forme  un  mélange 
de  bromures  et  de  bromates;  on  se  débarrasse  du  bromate  par  la  calcination; 

4°  Action  de  IIBr  sur  les  oxydes  ; 

o"  Par  double  décomposition. 

Propriétés.  — Les  bromures  sont  isomorphes  avec  les  chlorures  ; ils  sont 
moins  volatils  que  les  chlorures  correspondants  ; ils  sont  solubles,  excepté 
le  bromure  d’argent,  le  bromure  mercureux  et  le  bromure  de  plomb. 

Le  bromure  antimonieux  est  décomposé  par  l’eau. 

L'acide  chlorhydrique  transforme  les  bromures  en  chlorures. 

Le  bisulfate  de  potasse  les  décompose  également. 

Le  permanganate  de  potasse  met  en  liberté  le  chlore,  le  brome  et  l’iode 
des  chlorures,  bromures,  iodures  ; les  chromâtes  et  les  bichromates  ne  libè- 
rent facilement  que  l’iode  et  le  brome,  sans  toucher  sensiblement  aux  chlo- 
rures (Denicès). 

DENSITÉS  DES  SOLUTIONS  D’ACIDE  BROMIIYDRIQUE  D’APRÈS  LEUR  RICHESSE  CENTÉSIMALE 
EN  ACIDE  RÉEL,  A LA  TEMPÉRATURE  DE  + 15° 


ACIDE  RÉEL 
p.  I0(J 

DENSITÉS 
à -+-  13° 

ACIDE  RÉEL 
p.  100 

DENSITÉS 
à -+-  13° 

46,09 

1 , 460 

24,35 

1,200 

43, 1 i 

1,429  . 

20,65 

1,164 

39,13 

1.368 

» 

» 

33,84 

1,302 

à -+-  15° 

)) 

» 

à -h  15° 

« 20 

1,163 

10 

1,077 

19 

1,154 

9 

1,069 

18 

1,145 

8 

1,061 

17 

1,136 

7 

1,053 

16 

1,127 

6 

1,046 

15 

1,119 

5 

1,038 

14 

1,110 

4 

1,0305 

13 

1,102 

3 

1,023 

12 

1,093 

2 

1,0155 

1,0082  » Codex 

H 

1,085 

1 
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BROMURES  MÉTALLIQUES 


C\r -ictères.  — '1°  Les  bromures  donnent  avec  l’azotate  cl  argent  un  précipite' 
blanc  jaunâtre,  devenant  gris  à la  lumière;  il  est  insoluble  dans  1 acide  azo- 
tique étendu,  presque  insoluble  dans  la  solution  bouillante  de  sesquicarbo- 
bonate  d’ammoniaque  ; l’ammoniaque  le  dissout  beaucoup  plus  dillicilement 
que  le  chlorure  d’argent  ; le  cyanure  de  potassium  le  dissout  bien; 

2°  Le  chlore  ou  l’eau  de  chlore  met  le  brome  en  liberté  et  la  liqueur  prend 
une  coloration  rouge  jaunâtre,  si  la  proportion  de  brome  n est  pas  trop 
faible;  en  agitant  avec  le  chloroforme,  ce  liquide  prend  une  teinte  jaune 
rougeâtre  ou  jaune  pâle,  si  la  proportion  de  brome  (1  p.  3000)  est  très  faible. 

Il  faut  éviter  d’employer  un  excès  de  chlore. 

3°  Les  bromures  solubles  donnent  un  précipité  par  l’azotate  de  palladium, 
mais  n’en  donnent  pas  avec  le  chlorure;  le  précipité  se  forme  tout  de  suite 
dans  les  liqueurs  concentrées,  et,  au  bout  d’un  temps  assez  long,  dans  les 

liqueurs  étendues  ; ? 

4°  Les  bromures  chauffés  avec  du  bichromate  de  potasse  et  de  1 acide  sullu- 
rique  laissent  distiller  du  brome,  qui  se  décolore  par  addition  d’ammoniaque 

5°  Un  fragment  d’amidon  de  la  grosseur  d un  pois  est  imbibé  a\ec  2 ou 
3 gouttes  du  liquide  à examiner  ; on  ajoute  une  goutte  d’acide  azotique  con- 
tenant des  vapeurs  nitreuses.  Au  bout  d’un  temps  plus  ou  moins  long,  on  ob- 
tient une  magnifique  couleur  aurore,  qui  se  produit  même  en  présence  de  1 iode . 

Ce  même  réactif  permet  de  reconnaître  un  bromate  et  un  mélange  de  bro- 
mure et  de  bromate. 

Pour  rechercher  les  bromates,  on  remplace  1 acide  azotique  nitreux  pai  de 
l’acide  sulfurique  à un  tiers  additionné  d’une  goutte  de  solution  réductrice 
(chlorure  stanneux  à 0,03). 

Pour  rechercher  le  mélange  de  bromure  et  de  bromate,  on  emploie  simple- 
ment l’acide  sulfurique  à un  tiers 

Recherche  en  présence  des  chlorures.  (Yoy.  p.  388.) 


Dosage.  — Dans  les  bromures  solubles,  on  dose  le  brome  par  l’azotate 
d’argent,  soit  par  les  pesées,  soit  par  les  méthodes  volumétriques,  absolu- 
ment comme  dans  les  chlorures.  (Voy.  p.  351.) 

D’après  White,  pour  doser  le  brome  dans  les  bromures,  même  en  présence 
des  chlorures  et  des  iodures,  on  distille  la  solution  de  bromure  dans  un  cou- 
rant d’acide  carbonique,  avec  du  permanganate  de  potasse  et  du  sulfate 
d’alumine.  On  reçoit  le  brome  dans  une  solution  d’iodurc  de  potassium  et 
on  titre  l’iode  mis  en  liberté  avec  l’hyposuliite  de  soude1. 


Séparation.  — Le  dosage  des  bromures  en  présence  des  chlorures  est  tou- 
jours très  complexe  ; à propos  du  bromure  de  potassium,  nous  indiquerons 
un  procédé. 

Usages  médicaux.  — Les  bromures  de  potassium,  de  sodium,  d’ammonium, 
de  strontium  jouissent  de  propriétés  communes  : dans  la  plupart  des  autres 
bromures,  les  qualités  du  brome  disparaissent  devant  celles  du  métal. 

* Pour  0K,1Ü  de  brome,  on  emploie  10  C.C.  de  solution  de  permanganate  de  potasse  à 
4 p,  100,  5 C.C.  de  sulfate  d’alumine  en  solution  saturée  à froid  et  50  C.C.  d’eau.  Les 
5/8  environ  du  brome  passent  dans  la  solution  d’iodure;  les  chlorures  et  iodures  ne  sont 
pas  attaqués.  On  multiplie  le  chiffre  de  brome,  calculé  d’après  le  volume  d’hyposulfite  de 
soude  par  1,5  et  on  obtient  le  poids  total  du  brome  contenu  dans  1 échantillon  analysé. 
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Absorption  et  élimination.  — Cinq  minutes  après  l’ingestion  d’un  gramme 
de  bromure,  on  retrouve  ce  sel  dans  les  urines;  la  majeure  partie  est  élimi- 
née en  vingt-quatre  ou  trente-six  heures  ; mais  on  en  retrouve  encore  pen- 
dant trois  semaines  ou  un  mois  dans  l’urine  et  la  salive.  Les  glandes  mam- 
maires, lacrymales  et  sudoripares,  les  glandes  des  muqueuses  éliminent 
également  les  bromures. 

Action  sur  le  tube  digestif . — Avec  les  bromures,  on  n’observe  pas  d’action 
spéciale  sur  le  tube  digestif;  l'appétit  serait  augmenté.  Les  divers  accidents 
que  l’on  a signalés  ont  été  quelquefois  attribués  à la  présence  d’un  bromate 
dans  le  bromure  ; ces  accidents  sont  analogues  à ceux  produits  par  l'iodisme  ; 
ils  sont  peut-être  même  plus  accusés. 

Action  sur  les  systèmes  nerveux  et  musculaire.  — Les  bromures  produi- 
sent : 

1°  Des  effets  hypnotiques,  à la  condition  que  la  douleur  ne  soit  pas  la 
cause  de  l’insomnie  et  que  le  bromure  soit  administré  convenablement. 

, Brown-Séquard  donne  aux  adultes  2 grammes  de  bromure  de  potassium 
avant  le  dernier  repas  et  une  seconde  dose  de  2 à 3 grammes  avant  le 
coucher  ; 

2°  Une  diminution  de  la  sensibilité  réflexe,  remarquable  surtout  sur  le 
voile  du  palais  ; 

3°. Chez  l’homme,  de  la  torpeur  des  organes  génitaux  ; 

4°  Le  ralentissement  de  la  circulation  et  de  la  respiration,  l’abaissement 
de  la  température,  de  la  paresse  musculaire,  etc. 

Le  bromure  est  un  synergique  du  chloroforme,  du  chloral,  de  l'éther. 

Action  sur  les  sécrétions  et  excrétions.  — Les  bromures  s’éliminent  comme 
les  iodures  par  les  divers  organes  sécréteurs,  mais  ils  ne  produisent  pas  sur 
ces  organes  les  mêmes  phénomènes  de  congestion,  parce  que  les  bromures 
ne  sont  pas  aussi  facilement  décomposés  que  les  iodures  et  qu'il  n’y  a pas 
mise  en  liberté  de  brome.  D’après  Rabuteau,  les  bromures  ne  produiraient 
de  l’acné  que  lorsqu'ils  contiennent  des  iodures  (?). 

Les  bromures  sont  employés  contre  l’insomnie,  l’épilepsie,  le  tétanos, 
l’empoisonnement  par  la  strychnine,  l’éclampsie,  la  chorée,  l’astlnne,  l’in- 
continence d’urine,  les  érections,  les  vomissements  incoercibles  de  la  gros- 
sesse, etc. 

Toxicologie.  — Dans  certains  cas,  même  sous  l'influence  de  doses  assez 
minimes,  on  observe  une  série  d’accidents,  désignée  sous  le  nom  de  bro- 
misme, consistant  en  éruptions  cutanées,  rappelant  les  syphilides  ; on  a 
indiqué  comme  pathognomonique  de  ces  accidents  la  fétidité  de  l’haleine 
et  un  liséré  gingival. 
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D'après  Fini,  l'antisepsie  intestinale  par  le  naphtol  et  le  saUeylate  de 
bismuth  serait  indiquée  pour  prévenir  ou  traiter  les  éruptions  medicamen- 
teuses  et,  en  particulier,  les  éruptions  bromo-potassiques. 

Le  même  auteur,  en  faisant  sur  les  lapins  des  injections  intra-veineuses  a 
1 p.  100  à la  vitesse  de  10  C.C.  par  minute,  a rangé  dans  l’ordre  suivant  es 
bromures  suivant  leur  toxicité  : 

Bromures  mercurique,  de  cadmium,  d’or,  de  baryum,  de  cuiuc,  ce  man 
ganèse,  de  zinc,  d’arsenic,  de  potassium,  d’aluminium,  de  cobalt,  de  nickel, 
ferreux,  de  magnésium,  de  rubidium,  d’ammonium,  de  calcium,  de  stron- 
tium, de  lithium  et  de  sodium.  Remarquons  que  le  bromure  de  strontium 
est  près  de  cent  fois  moins  toxique  que  le  bromure  de  potassium. 

Recherche.  — Pour  rechercher  le  brome  dans  les  divers  liquides  de  1 éco- 
nomie, on  les  additionne  d’un  peu  de  potasse  ou  de  soude  pure;  on  évapore; 
on  calcine  le  résidu;  on  reprend  par  l’eau  distillée;  on  neutralise  la  liqueur 
dans  laquelle  il  est  alors  facile  de  rechercher  les  bromures. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU  BROME 


Ces  composés  sont  moins  nombreux  et  moins  bien  connus  que  ceux  e u 
chlore  ; on  ne  peut  affirmer  que  l’existence  de  l’acide  hypobromeux  non  isole 
(BrOH)  et  de  l’acide  bromique(BrO:,H). 

L’acide  hypobromeux  est  sans  intérêt  pour  nous.  . 

Sous  le  nom  d 'liypobr omîtes,  on  désigne  des  combinaisons  analogues  aux 
chlorures  décolorants,  douées  des  mêmes  caractères,  qu’on  obtient  en  taisant 
arriver  du  brome  dans  des  lessives  alcalines  étendues  et  froides. 

Pour  nous,  le  plus  important  est  Yhypobromite  de  soude;  il  sert  au  do- 
sage de  l’urée,  des  sels  ammoniacaux,  de  l’eau  oxygénée,  à 1 oxydation  du 

soufre  etc. 

Les  solutions  de  ces  hypobromites  se  décomposent  à la  longue  et  renfer- 
ment alors  du  bromure  et  du  bromate. 

L’acide  bromique  est  sans  intérêt  pour  nous. 

Rabuteau  a donné  le  procédé  suivant  pour  rechercher  un  bromate  en  solu- 
tion. On  colore  légèrement  cette  eau  avec  quelques  gouttes  d une  dissolution 
sulfurique  d’indigo,  puis  on  y verse  une  quantité  suffisante  d une  solution 
d’acide  sulfureux.  Cet  acide,  agissant  comme  corps  réducteur,  met  en  liberté 
le  brome,  qui  décolore  aussitôt  la  liqueur  soumise  à 1 essai.  La  réaction 
serait  sensible  à 1/GOOOOO. 


IODE 


I — Poids  atomique  = 127  Poids  moléculaire  = 254 


Historique. — L’iode  a été  découvert  en  1811,  dans  les  eaux-mères  de 
soudes  de  varech,  par  Courtois,  salpêtrier  de  Paris;  il  a été  étudié  complète- 
ment par  Gay-Lussac  : son  nom  est  tiré  du  mot  grec  uoô-r^  violet. 

Etat  naturel.  — L’iode  est  très  répandu  dans  la  nature,  quoiqu’il  ne  se 
trouve  jamais  qu’en  petite  quantité  à la  fois.  On  connaît  l’iodure  d’argent  : 
on  trouve  l'iode  dans  l’azotate  de  soude  du  Chili,  dans  certains  phosphates 
fossiles,  dans  l’eau  de  la  mer,  dans  presque  toutes  les  plantes  aquatiques  et 
surtout  dans  les  plantes  marines,  dans  certaines  espèces  de  houilles,  dans 
les  éponges,  l’huile  de  foie  de  morue,  etc. 

Préparation.  — La  majeure  partie  de  l’iode  provient  des  varechs  ; autre- 
fois on  les  calcinait  ; on  les  lfxiviait  ; on  faisait  cristalliser  ; les  eaux- 
mères  étaient  traitées  par  l’acide  sulfurique,  mises  à cristalliser  de  nouveau 
et  enfin  traitées  pour  en  extraire  l’iode  : on  perdait  ainsi  les  9/10  de  ce 
corps.  Aujourd’hui  on  laisse  putréfier  les  varechs  ; les  jus  qui  en  pro- 
viennent sont  soumis  à l’évaporation  et  à la  calcination  ; on  reprend  par 
l’eau  ; on  soumet  à la  dialyse  et  on  obtient  une  liqueur  que  l’on  traite. 

Les  liqueurs  sont  ordinairement  traitées  par  le  chlore,  employé  en  quan- 
tité exactement  suffisante. 

L’iode  est  ainsi  précipité  : on  le  recueille,  on  le  lave  avec  de  l’eau,  on 
l’égoutte,  on  le  sèche  sur  des  plaques  poreuses  et  enfin  on  le  sublime. 

Au  lieu  de  chlore,  on  pourrait  précipiter  l’iode  par  les  vapeurs  nitreuses, 
ou  par  le  bioxyde  de  manganèse  et  l’acide  sulfurique,  ou  encore  à l’état 
d’iodure  cuivreux  au  moyen  du  sulfate  de  cuivre  et  d’un  sulfite.  C’est  ce 
dernier  procédé  que  l’on  emploie  pour  retirer  l'iode  des  nitrates  du  Pérou 
dans  lesquels  il  se  trouve  partiellement  à l’état  d’iodate. 

Enfin  dans  ces  dernières  années,  on  a proposé  d’électrolyser  les  solutions 
qui  contiennent  l’iode. 


IODE 
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L’iode  obtenu  par  les  procédés  ci-dessus  est  sublimé  dans  des  cornues  en 
grès  chauffées  au  bain  de  sable  (fig.  323),  y compris  le  col,  pour  empêcher 
qu’il  ne  s’obstrue  par  la  condensation  de  l’iode  ; l’extrémité  de  ce  col  s en- 
gage dans  un  récipient  de  forme  ellipsoïdale  dans  lequel  l'iode  se  dépose  ; on 
opère  à 110-120°. 


Fig.  323.  — Sublimation  de  l’iode. 


Purification.  — Pour  obtenir  de  l'iode  chimiquement  pur,  Stas  précipi- 
tait par  l’eau  une  solution  saturée  d iode  dans  1 iodure  de  potassium  , on 
lave  le  précipité  ; on  le  distille  avec  de  l’eau,  puis  on  le  fait  égoutter  et  on 
le  dessèche  dans  le  vide  sec,  d’abord  sur  de  l’azotate  de  calcium,  puis  sur 
de  la  baryte  caustique. 

Quand  on  veut  obtenir  de  beaux  cristaux  d’iode,  il  suffit  d’abandonner  à 
l’air  une  solution  d’acide  iodhydrique. 

2 III  + O = ir-o  + 2 I 


Propriétés  physiques.  — L’iode  est  en  lames  rhomboïdales,  Diables,  à cas- 
sure lamelleuse,  d’un  gris  violacé  qui  ont  un  éclat  métallique,  une  odeui 
forte  caractéristique,  une  saveur  très  acre.  Il  fond  à 107  ',  bout  vers  175°  et 
donne  de  magnifiques  vapeurs  violettes  dont  la  densité  est  de  8,72.  Il  est 


cassant.  Sa  densité  est  de  4,95. 

Dès  la  température  ordinaire,  l’iode  émet  des  vapeurs  sensibles  et  le  haut 
des  flacons  dans  lequel  on  le  conserve  se  tapisse  peu  à peu  de  cris- 
taux brillants  ; c’est  à la  couleur  violette  de  ses  vapeurs  que  l'iode  doit 
son  nom. 

Il  est  très  peu  soluble  dans  l’eau  (1/7000  environ);  il  se  dissout  dans 
10  parties  d’alcool  à 9odv  et  dans  20  parties  d’éther  ou  de  chloroforme  ; il  est 
très  soluble  dans  la  benzine  et  le  sulfure  de  carbone  ; il  est  également  très 
soluble  dans  l’iodure  de  potassium,  l’acide  iodhydrique  et  divers  autres 
sels.  Avec  le  sulfure  de  carbone  et  le  chloroforme,  la  solution  est  violette  ; 
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elle  est  rouge  avec  la  benzine,  rouge-brun  avec  le  toluène  et  lexylène,  brune 
avec  l’éther,  l’alcool,  l’acétone.  La  teinte  d’une  solution  se  rapproche  de  celle 
des  groupes  précédents  quand  on  chauffe,  et  se  rapproche  des  groupes  sui- 
vants quand  on  refroidit.  Ces  phénomènes  paraissent  tenir  à la  constitution 
de  la  molécule  ; dans  les  solutions  brunes  la  molécule  aurait  pour  formule  I’, 
et  se  rapprocherait  graduellement  de  I2,  qui  correspond  à l’iode  à l’état  de 
vapeur. 

Propriétés  chimiques.  — L’iode  se  combine  directement  avec  la  plupart  des 
métaux  et  des  métalloïdes,  mais  avec  moins  d’énergie  que  le  chlore  et  le 
brome;  le  chlore  chasse  l’iode  de  toutes  ces  combinaisons;  mais  dans  les 
combinaisons  oxygénées,  c’est  au  contraire  l’iode  qui  chasse  le  chlore. 

L’iode  11e  se  combine  pas  directement  avec  l’hydrogène. 

Le  charbon  fixe  l'iode  dans  ses  pores  avec  une  grande  énergie  ; il  n’y  a que 
les  alcalis  qui  puissent  le  lui  enlever. 

Avec  l’eau,  l’iode  ne  forme  pas  d’hydrates  comme  le  font  le  chlore  et  le 
brome. 

Avec  les  bases  alcalines,  il  donne  un  mélange  d’iodures  et  d'iodates. 

Avec  les  substances  organiques,  il  donne  directement  des  produits  d’addi- 
tion et  non  des  produits  de  substitution. 

Diverses  substances  organiques,  essences,  tannin,  glycose,  etc.,  jouissent 
de  la  propriété  d’absorber  l’iode  et  de  faire  disparaître  sa  couleur,  son 
odeur,  sa  saveur  et  sa  causticité.  D’après  Coudures,  ce  phénomène  est  dû 
à la  transformation  de  l’iode  en  acide  iodhydrique  ou  en  iodure,  selon  qu’il 
rencontre  simplement  une  substance  organique  capable  de  réagir  sur  lui, 
ou  un  alcali  libre,  ou  un  sel  à acide  organique  qu’il  décompose  pour  se  com- 
biner avec  la  base  éliminée. 

L’iode  colore  passagèrement  la  peau  en  jaune  ; celle  coloration  disparaît  • 
au  moyen  des  alcalis. 

Caractères.  — 1°  L’iode  colore  l’eau  amidonnée  en  bleu  : en  portant  à une 
température  voisine  de  100°,  la  couleur  disparaît,  mais  par  refroidissement 
elle  parait  de  nouveau,  si  l’on  n’a  pas  trop  chauffé. 

Quand  il  s’agit  de  rechercher  l’iode  dans  une  atmosphère  gazeuse,  on  y 
plonge  une  bandelette  de  papier  amidonné. 

2°  La  couleur  des  solutions  d’iode  dans  la  benzine,  le  chloroforme,  le  sul- 
fure de  carbone,  etc.,  est  caractéristique. 

3°  En  plongeant  dans  une  atmosphère  contenant  de  l’iode  une  baguette  de 
verre  dont  l’extrémité  porte  une  goutte  de  lessive  de  soude,  il  se  forme  un 
hypo-iodite-;  cet  hypo-iodite  porté  dans  une  eau  saturée  d’aniline  donne  une 
coloration  jaune-serin  (avec  le  brome,  on  obtient  une  coloration  jaune- 
orangé,  avec  le  chlore  une  coloration  violette  ou  rouge-violacé).  Denigès. 


IODE 


381 


D0S âge.  — Ce  procédé  est  basé  sur  l’action  de  1 iode  sur  lhyposulfite 

de  SOude‘  2 S203  Na1  + I2  = SlO«  Na2  + 2 Nal 

hyposuifite  tetrathionate 

On  pourrait  remplacer  l’hyposulfite  de  sodium  par  l’arsénite  (1). 

Réactif. L’iode  est  très  employé  dans  les  recherches  de  chimie  orga- 

nique ; c’est  l’agent  principal  du  réactif  de  Bouciiardat,  qui  sert  a caracté- 
riser les  alcaloïdes.  On  en  fait  une  liqueur  titrée,  habituellement  N/10  (2). 

ëssau  — L’iode  a été  altéré  ou  falsifié  par  bien  des  corps  : il  doit  se  dis- 
soudre dans  l’alcool  en  totalité  et  ne  pas  laisser  de  résidu  quand  on  le 
sublime.  Il  est  bien  plus  certain  de  le  titrer. 

Usages.  — Il  est  quelquefois  employé  en  photographie. 


Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 
Teinture  d’iode  : (10/130  ; 


(1)  Matériel.  — Pipette  de  10  G. G. 

Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 

Vase  à précipité. 

Ballon  gradué  de  100  C.G. 

Réactifs.  — Liqueur  N/10  d’hyposulflte  de  soude. 

Eau  amidonnée. 

Mode  opératoire.  — Pesez  lgI‘,27  de  l’iode  à doser;  introduisez-le  dans  le  ballon  de 
100  C.C.  avec  3 grammes  environ  d’iodure  de  potassium;  ajoutez  un  peu  d eau  pour 
faire  dissoudre  et  complétez  le  volume  de  100  C.C.  Prenez  10  C.G.  de  cette  liqueur  ; 
introduisez-les  dans  le  vase  à précipité  ; faites  arriver  au  moyen  de  la  burette  la 
liqueur  d’hyposulflte;  quand  la  couleur  sera  faible  dans  le  vase  à précipité,  ajoutez 
l’eau  amidonnée,  il  se  produira  une  belle  coloration  bleue  ; ajoutez  goutte  à goutte 
l’hyposulfite  jusqu’à  ce  que  la  coloration  bleue  dispaiaisse. 

La  simple  lecture  de  la  burette  donne  en  centièmes  la  richesse  de  l’iode  à examiner. 

Avec  l’arsénite  de  soude,  on  opère  exactement  de  la  même  manière. 

Au  lieu  de  peser  le  ,27  d’iode,  on  peut  en  peser  une  quantité  quelconque.  Dans  ce 
cas,  le  nombre  de  C.C.  d’hyposulflte  employé  x 0,0127  donne  la  quantité  d’iode. 

Il  faut  se  rappeler  que  la  liqueur  d’hyposulflte  ne  se  conserve  pas  parfaitement  ; 
si  elle  est  en  mauvais  état,  il  faut  la  titrer  avec  la  solution  N/ 10  d iode. 

(2)  Pesez  12sr,700  d’iode  pur  sur  un  verre  de  montre.  Jetez  rapidement  dans  le  ballon 
jaugé  d’un  litre;  faites  tomber  toutes  les  parcelles  avec  un  peu  de  solution  d ioduie 
de  potassium  exempt  d’iodate,  puis  ajoutez  environ  18  grammes  d’iodure  de  potas- 
sium et  200  C.C.  d’eau.  On  dissout  sans  chauffer  en  agitant  le  ballon  fermé.  On  verse 
300  C.C.  d’eau  et  on  agite  de  nouveau  pour  absorber  toute  la  vapeur  d’iode.  On  rem- 
plit le  ballon  d’un  litre. 

Il  est  bon  de  diviser  ce  liquide  dans  de  petits  flacons  de  200  a 300  C.C.  bouchant 
bien  à l’émeri  ; de  cette  façon  la  liqueur  se  conserve  presque  indéfiniment. 
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Huile  iodée  : (0,05/15  ; 

Coton  iodé  (2  27  ; 

Pommade  d’iodure  de  potassium  iodée  (2  1,10  Kl  et  90  ; 

Sirop  de  raifort  iodé  : (1/1000)  ; 

Iluile,  albumine,  lait,  chocolat,  pain,  biscuit,  sel,  etc.,  iodés. 

Solution  iodo-tannique. 

Dans  les  trois  premières  préparations,  l’iode  se  trouve  en  nature  ; dans 
les  autres,  il  est  dit,  « dissimulé  ».  Nous  avons  vu  quelles  transformations 
il  avait  subies. 

L’iode  modifie  la  vitalité  des  séreuses  avec  lesquelles  il  est  mis  en  con- 
tact. C’est  pour  cette  cause  et  en  raison  de  ses  propriétés  antiseptiques,  qu’on 
retire  de  grands  avantages  des  injections  iodées  dans  les  cavités  renfermant 
un  liquide  soit  séreux,  soit  purulent,  par  exemple  dans  la  vaginale  pour  la 
cure  de  l’hydrocèle,  dans  les  bourses  muqueuses  articulaires  et  tendineuses 
devenues  hydropiques,  dans  la  plèvre  lorsqu’il  y a inflammation  purulente, 
dans  les  abcès  par  congestion,  etc. 

Les  injections  iodées  ont  été  employées  avec  succès  dans  l’ascite,  quand 
elle  n’est  pas  symptomatique  d’une  autre  affection.  L’iode  est  un  ernména- 
gogue  puissant;  on  l’a  essayé  quelquefois  avec  succès  dans  la  fièvre  typhoïde, 
dans  l’albuminurie,  la  salivation  mercurielle  et  les  empoisonnements  par  le 
mercure  ou  le  plomb. 

Popoyv  a préconisé  l’eau  iodée  à 1/10  000°  dans  l’antisepsie  chirurgicale  : 
outre  ses  énergiques  propriétés  antiseptiques,  cette  solution  aurait  une 
action  astringente  très  précieuse  qui  se  manifesterait  par  l’affaissement 
rapide  des  fongosités  ainsi  que  par  l’arrêt  des  hémorragies  capillaires  : à 
3/1000°,  MUe  Mendelssohn  l’a  employé  en  obstétrique. 

Pour  les  injections  dans  les  séreuses,  on  peut  se  servir  de  la  teinture 
d'iode  en  nature,  mais  on  l’additionne  le  plus  souvent  d’eau  et  d’iodure  de 
potassium.  Cette  teinture  administrée  à l’intérieur  n’est  tolérée  que  lors- 
qu’elle est  suffisamment  diluée  et  qu’elle  ne  contient  pas  d'iode  en  suspen- 
sion ; il  est  bon  de  l’administrer  en  même  temps  qu’un  vin  alcoolique. 

Pour  résumer  l’histoire  de  l’iode,  nous  pouvons  dire  : l’iode  en  nature  est 
irritant  et  antiseptique  ; les  préparations  dans  lesquelles  il  est  dissimulé  ont 
des  effets  thérapeutiques  analogues  à ceux  des  iodures  (voy.  p.  359). 

Élimination  et  recherche.  Voy.  p.  387. 

Toxicologie. — Pris  en  excès,  ce  corps  est  toxique  et  produit  un  ensemble 
d’accidents  désignés  sous  le  nom  d 'iodisme. 

On  combattra  cet  empoisonnement  en  provoquant  les  vomissements  par 
Peau  tiède  ; on  administrera  de  l’eau  albumineuse  et  une  décoction  d’amidon 
en  boisson  et  en  lavement. 
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0,78 

99.22 


100,00 


Préparation.  — 1°  Dans  une  cornue  tubulée,  bouchée  à l’émeri,  à laquelle 
on  a soudé  un  tube  de  dégagement,  on  introduit  du  phosphore  rouge  (1  par- 
tiel, que  l’on  recouvre  d’une  couche  d’eau,  on  ajoute  de  1 iode  (20  parties)  et 


(H Br  pourrait  être  préparé  par  ce  procédé  ; il  faudrait  ajouter  le  brome 
peu  à peu,  parce  que  la  réaction  est  énergique.) 

Le  gaz  iodhydrique  est  reçu  dans  des  ilacons  vides  et  bien  secs  dont  il 
déplace  l’air  à cause  de  sa  grande  densité. 

Si  l’on  voulait  obtenir  une  solution,  on  recevrait  ce  gaz  dans  l'eau  ; on 
pourrait  ainsi  obtenir  une  solution  d’une  densité  égale  à 2 et  contenant  0,67 
d’HI  ; elle  est  fréquemment  employée  en  chimie  organique. 

2°  Si  on  a besoin  d’une  solution  moins  concentrée,  on  peut  opérer  par  le 
procédé  suivant.  Dans  de  l’eau  tenant  de  l’iode  en  suspension,  on  fait  passer 
un  courant  d'IPS  ; il  se  forme  de  l’acide  iodhydrique,  et  du  soufre  est  mis 


Dès  que  l’iode  a disparu,  on  chauffe  le  liquide  pour  chasser  l’excès  de  gaz 
sulfhydrique  et  rassembler  le  soufre:  par  la  filtration,  on  obtient  une  solution 
très  limpide  que  l’on  peut  concentrer  par  la  chaleur  comme  nous  allons 
le  voir. 

Propriétés.  — L’acide  iodhydrique  est  un  gaz  incolore  d’une  odeur  suffo- 
cante, répandant  à l’air  d’épaisses  fumées.  Sa  densité  est  de  4,42.  On  l’a 
liquéfié  et  même  solidifié. 

Il  est  très  soluble  dans  l’eau  : à la  pression  ordinaire,  la  solution  de  den- 
sité = 1,67,  contenant  0,57  d’IH  correspondant  à peu  -près  à la  formule 
III,5H20,  est  stable  et  bouta  127°.  A l’air,  la  solution  d’acide  iodhydrique 
s’altère  et  abandonne  de  volumineux  cristaux  d’iode. 


La  lumière  le  décompose. 

La  chaleur  le  dissocie  partiellement,  ce  qui  le  fait  employer  en  chimie 
organique  pour  produire  des  phénomènes  d’hydrogénation. 

11  attaque  rapidement  le  mercure. 


2 III  + O = IPO  + 2 I 


Ses  caractères  sont  les  mêmes  que  ceux  des  iodures. 


Caractères. 
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Etat  naturel.  — On  trouve  l’iodure  d’argent  dans  la  nature.  Les  eaux  de 
la  mer  et  les  eaux  de  Saxon  contiennent  un  peu  d'iode.  Un  grand  nombre 
d’eaux  minérales  et  même  d’eaux  douces  en  contiennent  également  des  pro- 
portions très  faibles  que  fixent  en  général  les  plantes  qu’elles  nourrissent. 

Préparation.  — 1°  Action  de  l’iode  sur  les  métaux  (FeF,  llg2!2). 

2°  Action  de  l'iode  sur  les  alcalis  (Kl).  Il  se  forme  un  mélange  d’iodure  et 
d’iodate  potassiques  : par  calcination,  on  se  débarrasse  de  l’iodate. 

3°  Action  de  111  sur  les  métaux  ou  les  oxydes. 

4°  Par  double  décomposition  (llg I-). 

Propriétés.  — Ils  sont  généralement  moins  volatils  et  plus  altérables  sous 
l’influence  de  la  chaleur,  surtout  au  contact  de  l’air,  que  les  chlorures  et  les 
bromures.  L’iodure  cuivreux  et  l’iodure  d’argent  sont  insolubles,  les  iodures 
de  mercure,  thalleux,  de  plomb,  sont  très  peu  solubles. 

Le  chlore,  le  brome,  l’acide  azotique  les  décomposent  et  mettent  l’iode 
en  liberté. 

Caractères.  — 1°  L’azotate  d’argent  donne  un  précipité  jaune  qui  blanchit 
dans  l'ammoniaque,  mais  qui  est  insoluble  dans  ce  réactif  ainsi  que  dans 
l’hyposultite  de  sodium. 

2°  Le  chlorure  palladieux  et  l’azotate  palladieux  donnent  un  précipité  brun 
noir,  un  peu  soluble  dans  les  dissolutions  salines,  à peine  soluble  dans  les 
acides  azotique  et  chlorhydrique  étendus  et  froids. 

Dans  les  liqueurs  très  diluées,  on  n’obtient  qu’une  coloration.  (Le  chlorure 
palladieux  ne  précipite  pas  les  bromures  ; l'azotate  les  précipite.) 

3°  Une  solution  d'une  partie  de  sulfate  cuivrique  et  de  2P,5  de  sulfate 
ferreux  donne  un  précipité  d’un  blanc  sale  d’iodure  cuivreux.  On  peut  em- 
ployer le  sulfate  de  cuivre  seul  en  l’additionnant  d’un  excès  de  sulfite  de 
sodium. 

Les  chlorures  et  bromures  ne  sont  pas  précipités  par  ce  réactif  à froid  ; 
à chaud,  le  brome  serait  précipité. 

4°  L'acide  azoteux  ou  les  azotites  en  liqueur  acide,  l’eau  chlorée  (il  faut 
éviter  avec  soin  d’en  mettre  un  excès  qui  donnerait  du  chlorure  d’iode) 
mettent  l’iode  en  liberté  à froid  ; on  le  caractérise,  soit  au  moyen  de  ses 
dissolvants,  soit  au  moyen  de  l'eau  amidonnée. 

5°  Avec  l’azotate  de  plomb,  les  iodures  solubles  donnent  un  précipité 
jaune  soluble  à chaud  dans  une  grande  quantité  d'eau  et  donnant  par  refroi- 
dissement de  belles  paillettes  cristallines. 

6°  Si  l'on  chauffe  un  iodure  métallique  avec  un  des  réactifs  suivants  : 
acide  sulfurique  concentré;  acide  sulfurique  étendu,  ou  acide  acétique  et 
bioxyde  de  manganèse,  ou  peroxyde  de  plomb;  acide  sulfurique  étendu 
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ctchromate  de  potasse;  chlorure  ferrique;  sulfate  ferrique,  1 iode  est  mis  en 
liberté  : on  le  reconnaît  à la  couleur  de  sa  vapeur,  ou,  lorsqu  il  y en  a peu, 
en  le  faisant  agir  sur  une  bandelette  de  papier  amidonné. 

Dosage.  — Quand  les  iodures  sont  insolubles,  on  peut  les  fondre  avec  du 
carbonate  de  potasse  ou  les  chauffer  avec  du  perchlorure  de  fer  qui  met 
l’iode  en  liberté. 


Séparation.  — Le  mélange  des  chlorures,  bromures  et  iodures  présente  quelques 
difficultés,  nous  allons  les  étudier. 

1°  Reconnaître  un  chlorure  dans  un  bromure. 

(a)  Formation  d’acide  chloro-chromique. 

(b)  A 1 G. G.  de  la  liqueur  à essayer,  on  ajoute  20  à 30  gouttes  d’acide  sulfurique 
concentré  et  s’il  se  dégage  un  gaz  (carbonique,  sulfureux,  etc.),  on  fait  bouillir  pour 
le  chasser,  puis  on  ajoute  20  à 30  gouttes  d’une  solution  à 1/20  de  chromate  jaune. 
On  plonge  dans  la  première  moitié  du  tube  une  bandelette  de  papier  amidonné 
humide,  qui  indiquera,  si  elle  bleuit,  la  présence  de  l’iode,  sinon  son  absence. 

Dans  ce  dernier  cas,  on  ajoute  encore  quelques  gouttes  d’acide  sulfurique  et  on 
plonge  dans  l’axe  du  tube,  sans  en  toucher  les  parois  et  en  descendant  jusqu’à  1 ou 
2 centimètres  du  niveau  du  liquide,  une  baguette  de  verre,  dont  une  extrémité,  ren- 
flée en  boule,  aura  été  mouillée  de  lessive  des  savonniers,  puis  on  la  retire  après 
quelques  secondes,  pour  mettre  la  partie  mouillée  en  contact  dans  un  verre  avec 
1 G. G.  environ  d’eau  saturée  d’aniline  et  on  agite.  S’ilse  produit  un  précipité  orangé, 
la  liqueur  essayée  renfermait  un  bromure;  si  l’on  n’obtient  qu’un  précipité  blanc, 
il  est  uniquement  dû  à la  soude  et  il  n’y  a pas  de  bromure. 

Si  l’on  a trouvé  de  l’iode  ou  du  brome,  on  porte  quelques  secondes  à l’ébullition  ; 
puis  on  insuffle  de  l'air  avec  un  long  tube  effilé  plongé  presque  au  niveau  du  liquide 
de  façon  à balayer  les  vapeurs  que  renferme  le  tube  à essai.  Ce  n’est  habituellement 
qu’après  une  dizaine  d’ébullitions  et  d’insufflations  successives  que  le  brome  ou  l’iode 
sont  complètement  expulsés  : on  s’en  assure  en  ajoutant  dix  nouvelles  gouttes  de 
chromate  de  potasse  et  faisant  bouillir. 

On  verse  alors  dans  le  liquide  20  gouttes  d’une  solution  de  permanganate  de 
potasse  à 0,03  ; on  agite,  on  porte  avec  l’agitateur  à bouton  de  la  lessive  de  soude 
jusqu’à  1 ou  2 centimètres  du  niveau  du  liquide  dans  le  tube,  puis  soit  dans  un  verre 
renfermant  de  l’eau  d’aniline,  soit  et  mieux  encore  dans  le  phénate  d’aniline.  Avec 
l'aniline  seule,  il  peut  arriver,  s’il  reste  encore  des  traces  de  brome,  que  la  colo- 
ration du  début  soit  orangée,  mais  elle  passe  rapidement  au  violet,  s’il  y a un 
chlorure. 

On  peut  ainsi  retrouver  1/100  de  chlorure  dans  du  bromure. 

Si  l’on  trouve  de  l’iode  dans  le  premier  essai,  on  ne  peut  pas  toujours  rechercher 
directement  le  brome  dans  la  vapeur,  parce  que  les  hypo-iodites  alcalins  donnent 
une  coloration  sinon  jaune-orangé  coloré,  du  moins  jaune-serin,  avec  l’aniline  et  il 
faut  un  second  essai  pour  caractériser  sûrement  le  brome. 

Pour  cela,  on  met  dans  un  tube  i G. G.  de  liqueur,  10  gouttes  de  chlorure  ferrique 
et  autant  d’acide  sulfurique  ; on  enlève  l’iode  par  ébullition  et  insufflation,  on  ajoute 
encore  10  gouttes  d’acide  sulfurique,  20  gouttes  de  chromate  potassique  et  on  essaie 
la  réaction  du  brome  sur  l’eau  d’aniline  (Denigês). 
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Pour  les  iodures  solubles,  on  peut  avoir  recours  à plusieurs  méthodes,  soit 
par  les  pesées,  soit  par  les  méthodes  volumétriques. 

1°  On  précipite  par  l’azotate  d’argent;  on  opère  avec  toutes  les  précau- 
tions que  nous  avons  indiquées  à propos  du  chlorure  d’argent. 

2°  On  précipite  à l’état  d’iodure  de  palladium  ‘. 

3°  Par  distillation  avec  du  perchlorure  de  fer.  L’iode  passe  à la  distillation, 


(c)  Précipiter  le  brome  à l'état  de  bromure  cuivreux. 

(d)  Les  bromures  purs  précipitent  par  l’azotate  de  palladium  en  solution  très  con- 
centrée; ils  ne  précipitent  pas  en  présence  d’un. chlorure. 

2°  Recherche  d'un  chlorure  dans  un  iodure. 

(e)  Formation  d’acide  chlorochromique. 

( f ) Précipiter  par  un  excès  d’azotate  d’argent;  traiter  le  précipité  par  l’ammoniaque  ; 
liltrer;  saturer  la  liqueur  ammoniacale  par  l’acide  azotique;  le  chlorure  d’argent, 
s’il  y en  a,  se  précipite. 

(g)  Voyez  b. 

3°  Recherche  d'un  bromure  dans  un  chlorure. 

(h)  Eau  chlorée  et  chloroforme  ou  amidon. 

(i)  Voyez  b. 

(j)  Précipiter  le  brome  à l’état  de  bromure  cuivreux. 

4°  Recherche  d'un  bromure  dans  un  iodure. 

(k)  Précipiter  l’iode  à l’état  d’iodure  cuivreux  ; le  bromure  reste  seul. 

(l)  Voyez  b. 

3°  Recherche  d' un  iodure  dans  un  bromure  ou  un  chlorure. 

( m ) Eau  chlorée  ou  acide  azoteux. 

(n)  Perchlorure  de  fer  et  papier  amidonné 

(d)  Chlorure  de  palladium. 

(p)  L’iodure  de  potassium  décolore  facilement  le  permanganate  dépotasse,  tandis 
que  le  bromure  et  le  chlorure  ne  le  décolorent  pas. 

6°  Mélange  de  chlorures , bromures  et  iodures. 

(q)  Voyez  b. 

(r)  On.précipite  tout  l’iode  par  l’azotate  de  palladium  : dans  la  liqueur  filtrée,  on  se 
débarrasse  de  l’excès  de  palladium  par  un  courant  d’li2S  et  on  n’a  plus  alors  qu’un 
mélange  de  chlorure  et  de  bromure. 

(s)  On  reconnaît  le  chlore  par  la  formation  d’acide  chloro-chromique  ; à une  autre 
partie  de  la  liqueur,  on  ajoute  un  peu  de  chloroforme  et  de  l’eau  chlorée  : on  voit  se 
produire  d’abord  la  couleur  de  l'iode  ; en  continuant  l’addition  d’eau  chlorée,  la 
couleur  de  l’iode  disparaît  et  celle  du  brome  apparaît. 


1 II  s’emploie  surtout  pour  séparer  les  iodures  des  bromures  et  chlorures.  La  solution 
(qui  ne  doit  pas  renfermer  d'alcool)  est  légèrement  acidulée  avec  de  l’acide  chlorhydrique; 
on  y verse  une  solution  de  chlorure  de  palladium  tant  qu’il  se  forme  un  précipité  ; on 
laisse  reposer  vingt-quatre  à quarante-huit  heures  dans  un  lieu  chaud:  on  jette  sur  un 
filtre  pesé  le  précipité  noir  brun  ; on  le  lave  à l’eau  chaude  et  on  le  sèche  au  bain-marie 
à 100°,  jusqu’à  ce  que  le  poids  soit  constant.  La  méthode  donne  de  très  bons  résultats. 
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est  reçu  clans  une  solution  cl’iodure  de  potassium  et  est  dosé  par  l’hypo- 
sulfite  l. 

4°  Beaucoup  d’autres  méthodes  volumétriques  ont  encore  été  proposées  ; en 
voici  les  principes. 

(a)  L’azotate  d’argent  précipite  les  iodures  avant  de  précipiter  l’iode  de 
l’iodure  d’amidon  et,  par  conséquent,  de  le  décolorer  (Fresenius,  p.  408). 

(b)  Le  permanganate  potassique  transforme  1 iodure  de  potassium  en 
iodate  potassique  (Fresenius,  p.  407). 

(c)  L’eau  bromée  déplace  l’iode  clos  iodures  et  ne  décolore  le  sullate  d in- 
digo que  lorsque  tout  l’iodure  est  décomposé  (Lebeau). 

5°  En  chauffant  un  composé  iodé  avec  du  zinc,  il  se  fait  un  iodure  de  zinc 
soluble  dans  lequel  il  est  facile  de  doser  l’iode  (objets  de  pansement). 

SÉPARATION  (2). 

Usages  médicaux.  — Les  iodures  alcalins  sont  rapidement  absorbés  après 
leur  introduction  dans  le  tube  digestif.  En  moins  de  cinq  minutes,  on  peut 
déjà  les  retrouver  dans  l’urine,  dans  la  salive,  dans  le  mucus  nasal,  etc.  La 
majeure  partie  s'élimine  dans  les  vingt-quatre  heures,  mais  il  en  reste  une 
certaine  quantité  qui  met  de  trois  à dix  jours  à disparaître. 

Les  iodures  purs  sont  parfaitement  tolérés  par  l’estomac  ; mais  les  iodures 
renfermant  des  iodates  déterminent  des  accidents  désignés  sous  le  nom 


(2)  Séparation.  — Au  point  de  vue  quantitatif,  nous  retrouvons  les  mêmes  difli- 
cultés  que  nous  avons  signalées  au  point  de  vue  qualitatif  pour  séparer  les  iodures 
des  chlorures  et  bromures. 

Chlorure  et  bromure.  Chlorure  et  iodure.  Bromure  et  iodure.  — Nous  avons  déjà  dit 
que  pour  faire  ces  dosages  on  se  basait  sur  ce  fait  que,  un  poids  donné  de  chlorure 
nécessitait  une  plus  grande  quantité  d’azotate  d’argent  pour  être  précipité  que  le 
même  poids  de  bromure  et  surtout  cl’iodure.  Nous  exposerons  la  méthode  à propos 
du  bromure  de  potassium. 


Chlorure,  bromure  et  iodure. 

1°  Un  dose  l’iode  en  le  déplaçant  par  le  perchlorure  de  fer  et  faisant  un  essai  iodo- 
métrique.  Dans  un  autre  échantillon  de  poids  connu,  on  précipite  par  un  excès 
d’azotate  d’argent  : du  poids  du  précipité  trouvé,  on  retranche  un  poids  d’iodure 
d’argent,  donné  par  le  dosage  iodométrique.  Pour  le  reste  on  applique  le  raisonne- 
nement  indiqué  plus  haut. 

Ce  procédé  suppose  qu’on  n’a  dans  le  sel  à essayer  que  des  chlorures,  bromures 
et  iodures  d’une  base  connue. 

2°  On  pourrait  précipiter  à froid  l’iodure  à l’état  d’iodure  cuivreux,  à chaud  le 
brome  à l’état  de  bromure  cuivreux,  il  ne  reste  plus  que  le  chlorure  à doser. 

1 11  faut  avoir  grand  soin  que  le  perchlorure  de  fer  ne  renferme  ni  chlore,  ni  acide  azo- 
tique; il  faut  aussi  éviter  l’action  de  l’iode  éliminé  sur  les  bouchons  et  le  caoutchouc;  on 
pourra  opérer  dans  une  cornue  tubulée  dont  le  col  effilé  s’engagera  dans  un  réfrigérant 
Liebig  ; on  peut  recevoir  le  produit  condensé  dans  un  tube  de  Will  et  Wakëntrapp. 
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d 'iodisme,  parce  qu’un  mélange  d’iodure  et  d’iodate  met  beaucoup  d’iode  en 
liberté  au  contact  de  l’acide  chlorhydrique  du  suc  gastrique. 

Les  iodiques  diminuent  l’urée;  ce  sont  des  modérateurs  de  la  nutrition. 

Les  sécrétions  et  les  excrétions  sont  diversement  influencées;  les  urines 
ne  paraissent  pas  augmenter  ; le  lait  diminue  et  on  peut  même  l'empêcher  de 
paraître  en  administrant  l’iodure  de  potassium,  deux  ou  trois  jours  après 
l’accouchement.  La  sécrétion  salivaire  est  activée,  mais  cet  effet  doit  être 
attribué  moins  à l'iodure  absorbé  qu'à  l’iode  que  ce  sel  met  en  liberté  sur  la 
surface  des  muqueuses  qui  sont  en  contact  avec  l’air  extérieur.  Les  produits 
respiratoires,  qui  sont  acides,  l’acide  carbonique  de  l’air  décomposent  alors 
l’iodure  et  c’est  l’iode  qui,  agissant  comme  substance  irritante,  détermine  le 
coryza  et  le  larmoiement.  Les  acides  qui  se  développent  dans  la  bouche,  sur- 
tout pendant  la  nuit,  mettent  également  en  liberté  l’iode  des  iodures  qui 
s’élimine  parla  salive  : ce  métalloïde  irrite  alors  les  canaux  des  glandes  sali- 
vaires, d’où  l'activité  plus  grande  de  ces  organes. 

Les  iodiques  sont  employés  dans  la  syphilis  surtout  contre  les  lésions  pro- 
fondes, telles  que  les  gommes,  les  lésions  des  os,  etc.,  dans  la  scrofule.  L’iode 
est  un  spécifique  certain  contre  le  goitre  véritable,  c’est-à-dire  contre  la 
simple  hypertrophie  du  corps  thyroïde.  Dans  le  rhumatisme  et  la  phtisie,  on 
a obtenu  des  succès  que  l’on  s’explique  en  considérant  ces  corps  comme  des 
médicaments  d’épargne,  à la  manière  de  l’alcool  et  de  l’arsenic. 

Formes  pharmaceutiques  : 

Pommades  ; 

Solutions  iodo-tanniques  etc. 

(Voy.  Iodure  de  potassium.) 

Toxicologie.  — D’après  Rabuteau,  les  accidents  d’iodisme  ne  s’observent 
qu'en  employant  des  iodures  impurs  contenant  des  iodates,  ou  chez  les 
goitreux. 

Ces  accidents  consistent  en  des  phénomènes  du  côté  de  l’estomac,  de 
l’amaigrissement,  des  éruptions  cutanées,  etc. 


IODURE  DE  SOUFRE 


Le  Codex  de  1866  indiquait  une  pommade  d’iodure  de  soufre  à 1/20;  ce  sel 
était  obtenu  en  fondant  ensemble  10  grammes  de  soufre  et  40  grammes 
d’iode  ; on  lui  attribuait  la  formule  S£l2,  mais,  en  réalité,  on  avait  là  un 
produit  de  composition  très  inconstante,  plutôt  mélange  que  combinaison. 

Le  Codex  de  1884  n’en  parle  pas. 
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Le  prolochlorure  d'iode,  ICI,  est  un  liquide  rouge-brun  très  soluble ; dans 
l’eau  -,  c’est  un  chlorurant  énergique  ; le  chlore  agit  plus  ^ 

matières  organiques  en  présence  d’un  peu  diode  que  seul.  L 
pose  partiellement,  avec  mise  en  liberté  d’iode,  formation  d acide  indique 
et  d’une  combinaison  double  ICI, HCl,  non  décomposable  par  1 eau. 

10  ICI  + 3 IUO  = I0:)1I  + 5 (ICI,  IIC1)  + l1 

La  présence  de  l’acide  chlorhydrique  lui  donne  de  la  stabilité. 

Le  trichlorure  d'iode , ICI3,  s’obtient  par  l’action  d'un  excès  de  chlore  sur 

l’iode  ou  l’acide  iodhydrique.  , 

On  .le  prépare  en  faisant  passer  un  courant  de  chlore  sec  sur  de  1 iode 

modérément  chauffé. 

On  obtient  extemporanément  une  solution  aqueuse  en  délayant  o-  ,o  ü 
finement  pulvérisé  dans  22  grammes  d’eau  et  en  faisant  arriver  dans  e 
mélange  un  courant  de  chlore  jusqu’à  refus.  La  solution  renferme  aon 
assez  exactement  10  grammes  de  trichlorure  d iode.  . 

Le  trichlorure  d’iode  est  en  cristaux  jaune-orangé,  un  peu  fonces  s us 
renferment  du  monochlorure  d’iode.  Il  a une  odeur  pénétrante  analogue  a 
celle  du  brome;  à basse  température  (67u)  il  se  dissocie  en  chlore  et  proto- 
Il est  très  soluble  dans  l’eau  ; la  solution  concentrée  est  jaune  fonce,  toi- 
tement  acide,  moins  odorante  que  le  produit  sec;  traitée  par  une  solution  de 
potasse  ou  de  carbonate  alcalin,  cette  solution  donne  de  1 îodate  et  de  1 iode 

La  solution  se  conserve  assez  bien  dans  des  flacons  jaunes  a 1 abri  de  la 

lumière.  . , 

Au  contact  de  l'air  et  surtout  en  présence  des  substances  organiques,  deux 

atomes  de  chlore  sont  mis  en  liberté  et  il  reste  de  l’iode  monochlore  : celui- 
ci  se  décompose  à son  tour  pour  donner  naissance  à des  acides  chlorhy- 
drique et  iodhydrique.  , 

On  s'assure  de  sa  pureté  en  agitant  la  solution  aqueuse  a a\ec  1 1 
chloroforme;  celui-ci  ne  doit  pas  se  colorer  en  violet  ; en  ajoutant  ensuite 
quelques  gouttes  de  chlorure  stanneux,  la  coloration  violette  apparaît  aus- 
sitôt. 

D’après  le  Dr  Riedel,  on  emploie  une  solution  de  1 p.  1000  ou  1Ô00; 
comme  activité  elle  correspond  à l’eau  phéniquée  à 40/1000  ou  au  sublimé  a 
1 p.  1000  ou  2000  ; on  l’injecte  sans  effets  nuisibles  dans  la  cavité  abdominale, 
ou  sous  la  peau,  à dose  30  fois  plus  considérable  que  le  sublimé. 

Dans  la  blennorrhagie  on  l’a  employé  avec  succès  en  injections  au  mil- 


390  TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

lième  ; il  s’est  également  montré  efficace  contre  le  psoriasis,  en  l'employant 
en  frictions. 

A l’intérieur,  une  cuillerée  à bouche  de  la  solution  à 1/1000.  prise  environ 
toutes  les  deux  heures,  améliore  rapidement  les  troubles  dyspeptiques  dus  à 
une  action  bactéridienne. 

Pflueger  fait  des  injections  sous-conjonctivales  et  sous-ténoniennes  avec 
1 2000  de  trichlorure  d’iode  dissous  dans  la  solution  physiologique  de  chlo- 
rure de  sodium.  Cette  solution  n’attaque  pas  les  instruments  ; celle  à 2/100 
les  attaque. 

MM.  Tavel  et  Tschirch  ont  également  observé  ses  qualités  antiseptiques; 
ils  admettent  que  la  solution  de  ce  corps  se  dissocie  immédiatement  en 
acides  iodique  et  chlorhydrique  et  monochlorure  d'iode  et  que  c'est  à cette 
dernière  substance  qu’il  faut  attribuer  ses  propriétés. 

Le  D1  Kraus  a recommandé  le  tribromure  d’iode,  Br3I,  en  pulvérisations 
contre  la  diphtérie. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  L’IODE 


L’anhydride  hypo-iodeux  I'20  (?),  l'acide  lujpo-iodeux  1011,  l'anhydride 
iodeux  PO3,  le  peroxyde  d'iode  IO-’,  sont  connus  avec  plus  ou  moins  de  cer- 
titude. On  connaît  bien  Y anhydride  iodique  PO3,  Y acide  iodique  I0311, 
anhydride  périodique  PO7,  Y acide  périodique  I04H. 


ACIDE  IODIQUE  — I03H 


On  le  prépare  en  décomposant  l’iodate  barytique  par  l'acidc  sulfurique. 

Il  cristallise  en  tables  hexagonales  ou  en  masses  cristallines  dures  et 
brillantes;  il  est  incolore,  inodore,  il  est  très  soluble  dans  l’eau,  très  acide. 
Dcns.  = 4,63. 

C’est  un  oxydant  énergique;  il  est  décomposé  par  la  chaleur  en  iode  et 
oxygène. 

L’hydrogène  sulfuré,  l’anhydride  sulfureux,  le  chlorure  stanneux  le  décom- 
posent généralement  ; avec  l’acide  sulfureux  la  réaction  est  la  suivante  en 
deux  temps  : 

2 I03II  + 5 SO-  + 4 II-O  = P + 5 SO lIP 
I3  + SO3  + 2 IPO  = 2 IH  + SOHP 
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Si  l’on  opère  en  présence  d’amidon,  la  première  phase  est  accusée  par  la 
couleur  bleue  que  prend  la  solution;  dans  la  seconde  phase  cette  coloiation 

dl  L’acide  Modique  est  employé  comme  réactif  de  l’acide  sulfureux  et  de  la 
morphine. 


) 


AZOTE 


Az  = 14. 


Historique.  — L’azote  est  connu  de  très  ancienne  date,  mais  longtemps  on 
le  confondit  avec  l’acide  carbonique,  parce  que,  comme  ce  gaz,  il  éteint  les 
corps  en  combustion  ; en  1772,  Rutherford  les  distingua  l’un  de  l’autre. 

Etat  naturel.  — Ce  corps  se  trouve  dans  l’air  dont  il  forme  près  des  4/5; 
il  fait  partie  des  azotates,  des  sels  ammoniacaux,  des  alcaloïdes,  des  albumines  ; 
il  se  forme  dans  certaines  mines  par  suite  de  l’absorption  de  l’oxygène  de 
l’air  par  les  pyrites  ; les  urines  en  renferment  une  certaine  quantité  à l’état 
libre. 

Préparation.  — 1°  Les  procédés  les  plus  simples  de  préparation  de  l’azote 
consistent  à priver  l’air  de  son  oxygène.  On  y arrive  par  plusieurs  moyens  : 

a.  En  faisant  passer  l’air  dans  une  solution  alcaline  d’acide  pyrogallique  ; 

b.  En  brûlant  du  phosphore  sous  une  cloche  ; 

c.  En  faisant  passer  de  l’air  sur  du  cuivre  chauffé  au  rouge  ; 

cl.  En  faisant  passer  de  l’air  dans  un  flacon  contenant  de  l’ammoniaque 
et  du  cuivre  ; on  purifie  le  gaz,  en  le  faisant  passer  sur  de  la  potasse  d’abord, 
de  l’acide  sulfurique  ensuite  (Berthelot). 

2°  En  chauffant  de  l’azotite  d’ammoniaque,  ou  un  mélange  d’azotite  potas- 
sique et  de  chlorure  d’ammonium. 

AzO’K  + AzIPCl  = KC1  -f  2 Az  + 2H20 

3°  Le  chlore  décompose  l’ammoniaque. 

AzlI3  + 3 Cl  = 3 HCl  + Az 

Il  ne  faut  pas  employer  un  excès  de  chlore  ; il  se  formerait  du  chlorure 
d’azote,  corps  détonant. 

AzIP  -f-  6 Cl  = 3 IICI  + AzCl3 

En  remplaçant  le  chlore  par  un  hypochlorite  ou  de  l’hypobromite  de  soude 
en  dissolution,  et  faisant  arriver  goutte  à goutte,  dans  de  l’ammoniaque,  on 
obtient  un  dégagement  régulier  d'azote  (fig.  324). 
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4°  Le  bichromate  d’ammoniaque  ou  un  mélange  de  bichromate  de  potas- 
sium et  de  chlorure  d’ammonium  produit  également  un  dégagement  d azote 
quand  on  le  chauffe. 

Crs07K-  + 2 AzIPCl  = 2 KC1  -f  Cr*0*  + 4 II20  + 2 Az 


Propriétés  physiques.  — L’azote  est  un  gaz  incolore,  inodore,  insipide.  Sa 
densité  est  0,97.  Un  litre  pèse  1*7257.  Son  coefficient  de  solubilité  dans  l’eau 
est  0, 020. 

Son  point  critique  est  à — 146°  ; il  se  solidifie  vers  — 2üo". 


Propriétés  chimiques.  — Ce  corps  est  doué  d’affinités  très  faibles. 

Il  se  combine  directement  au  rouge  avec  le  silicium,  le  bore  (avec  produc- 
tion de  lumière),  avec  le  magnésium,  etc. 

Sous  l’influence  de  l’étincelle  électrique,  il  se  combine  à 1 hydrogène  pour 
donner  un  peu  d’ammoniaque,  à l'oxygène  en  présence  de  la  vapeur  d’eau 
pour  donner  des  produits  nitreux  ; c’est  ce  qui  explique  la  présence  de  ces 
derniers  dans  les  pluies  d’orage. 

Le  fer  et  le  platine  chauffés  au  rouge  blanc  dans  un  courant  d’azote  sont 
profondément  modifiés  dans  leur  texture;  ils  deviennent  durs  et  cassants. 

Lorsqu’on  fait  passer  de  l’azote  sur  un  mélange  de  charbon  et  de  baryte 
porté  au  rouge,  il  se  forme  du  cyanure  de  baryum. 

L’azote  s’unit  à l’acétylène  sous  l’influence  des  étincelles  d’induction  et  four- 
nit de  l’acide  cyanhydrique. 

CTI2  + Az2  = 2 GHAz 

Beaucoup  de  matières  organiques  fixent  directement  de  l’azote  sous  1 in- 
fluence de  l’effluve  ; tels  sont  le  gaz  des  marais,  la  benzine,  l’essence  de  téré- 
benthine, le  papier,  la  dextrine,  etc. 

Cette  réaction,  ainsi  que  les  suivantes,  est  très  importante  au  point  de  vue 
agricole. 

Les  oxydations  lentes  produites  à l’air  fournissent  un  peu  d’azotates. 
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Dans  la  terre  se  trouvent  de  nombreux  microbes  qui  absorbent  l’azote 
atmosphérique. 

Ces  microbes  vivent  volontiers  en  parasites  sur  les  racines  des  légumineuses. 

Caractères.  — L’azote  est  un  gaz  qui  n'est  pas  absorbable  par  la  potasse  ; 
il  n’est  pas  inflammable  ; il  empêche  la  combustion. 

Moyens  de  reconnaître  la  présence  de  l’azote  dans  un  corps  composé  : 

1°  Si  une  substance  organique  dégage  en  brûlant  une  odeur  semblable  à 
celle  de  la  corne  ou  des  poils  brûlés,  il  y a une  grande  probabilité  pour  qu’elle 
soit  azotée  ; 

2°  Toils  les  corps  organiques  azotés  exposés  à la  pointe  de  la  flamme  vive 
du  chalumeau  présentent  un  noyau  rougeâtre  bordé  distinctement  de  vert. 
Cette  expérience  exige  une  grande  habitude  ; 

3°  Chauffés  avec  de  l’hydrate  de  potasse,  la  plupart  des  substances  orga- 
niques dégagent  de  l’ammoniaque  facile  à reconnaître  à son  odeur,  à son 
alcalinité,  et  aux  vapeurs  qu’elle  donne  aux  approches  d’un  acide  volatil  ; 

4°  Au  fond  d’un  tube  de  45  millimètres  de  longueur  et  de  1mm,5  de  diamètre, 
on  dépose  un  fragment  de  potassium  gros  comme  une  tête  d’épingle  ; au-des- 
sus on  met  une  petite  parcelle  de  la  substance  à essayer;  si  celle-ci  est  vola- 
tile, il  faudra  l’introduire  la  première  dans  le  tube  ; on  chauffe  peu  à peu 
jusqu’à  ce  que  l’excès  de  potassium  soit  volatilisé  à travers  la  substance 
organique  carbonisée,  ce  qu’on  reconnaît  parla  vapeur  verdâtre  qui  apparaît 
à quelque  distance  de  la  partie  chauffée.  Après  avoir  porté  au  rouge  obscur 
la  partie  du  tube  oîi  est  contenu  le  mélange,  on  la  détache  par  un  trait  de 
lime  et  on  la  met  dans  une  petite  capsule  où  doivent  se  trouver  quelques 
gouttes  d’eau  distillée.  Dans  cette  solution,  on  recherche  les  caractères  des 
cyanures,  car  toute  substance  azotée  chauffée  avec  du  potassium  engendre 
du  cyanure  de  potassium  ; 

5°  La  substance,  de  3 à 5 centigrammes,  est  placée  dans  un  petit  ballon 
avec  du  permanganate  de  potasse  (Os1', 50  à 1 gramme)  et  de  la  lessive  de 
potasse  pure  et  saturée  (15  à 20  C.C.)  ; ce  mélange  est  porté  à l’ébullition  ; on 
ajoute  peu  à peu  du  permanganate  jusqu’à  coloration  violette  persistante  ; 
on  laisse  alors  refroidir,  on  étend  d’eau  et  on  décolore  par  quelques  gouttes 
d’alcool,  on  n’a  plus  qu’à  filtrer  et  à rechercher  dans  le  liquide  l'acide  azo- 
teux (Donath). 

Dosage.  — Pour  le  doser,  quand  il  est  mélangé  à d’autres  gaz,  on  absorbe 
les  autres  gaz  par  les  réactifs,  puis  une  fois  qu’il  est  isolé,  on  le  mesure. 

Quand  il  est  à l’état  de  combinaison,  on  opère  d’une  manière  différente, 
suivant  le  composé  dans  lequel  il  est  engagé  : on  distingue  généralement 
quatre  cas:  azote  nitrique,  ammoniacal,  albuminoïde,  total. 

Nous  nous  occuperons  du  dosage  de  l'azote  nitrique,  à propos  de  l’acide 
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azotique,  de  l'azote  ammoniacal  à propos  de  l’ammoniaque  et  de  1 ammo- 
nium. 

Nous  avons  indiqué  un  dosage  d’azote  albuminoïde  à propos  des  eaux 
potables.  Occupons-nous  maintenant  des  autres  procédés  de  dosage. 

\o  Le  procédé  typique,  auquel  on  compare  tous  les  autres,  est  le  procède 
de  Dumas.  L’azote,  sous  toutes  ses  formes,  y est  ramené  à l’état  gazeux;  on 
le  mesure. 

Le  principe  de  ce  procédé  consiste  à brûler  la  matière  par  de  1 oxyde  e 
cuivre  ; le  carbone  et  l’hydrogène  passent  à l’état  d’acide  carbonique  et  d eau, 
et  l’azote  devient  libre  (1). 


(il  La  méthode  primitive  de  Dumas  a subi  un  assez  grand  nombre  de  modifications  de 
détail.  A propos  du  carbone  nous  décrirons  l’appareil  à analyse  organique  élémen- 
taire imaginé  par  Cloez  ; voici  le  dispositif  modifié  adopté  pour  1 analyse  des  su  bs- 


tances  azotées.  Dans  les  deux  nacelles,  l’oxyde  cuivrique  a été  remplacé  par  de  la 
tournure  de  cuivre;  cette  tournure  a d’abord  été  oxydée,  puis  réduite  par  un  courant 
d’hydrogène  ; l’air  du  tube  est  expulsé  par  un  courant  d’acide  carbonique,  jusqu  a 
ce  qu’il  ne  renferme  plus  d’azote,  ce  que  l’on  reconnaît  à ce  que  tout  le  gaz  qui  a 
traversé  l’appareil  est  absorbable  par  la  potasse  ; on  cesse  alors  le  courant  et  on 
chauffe  l’appareil  en  n’approchant  que  lentement  de  la  nacelle  ou  se  trouve  la  subs- 
tance ; quand  la  décomposition  est  achevée,  on  fait  passer  un  courant  <1  oxygéné 
mais  très  lent,  de  manière  à ce  qu’une  partie  de  la  tournure  reste  toujours  a 1 état 
métallique  ; on  continue  ce  courant  pendant  quelque  temps.  Les  gaz  sont  reçus  sous 
une  cloche  placée  sur  la  cuve  à mercure  : on  absorbe  l’acide  carbonique  par  la  potasse, 
l’oxygène  par  l'acide  pyrogallique  : il  ne  reste  plus  qu’à  taire  la  lecture  du  volume  de 

1*  O ti6 

Pour  recevoir  les  gaz,  Dupré  a imaginé  un  dispositif  commode  assez  généralement 
adopté  (fig.  325).  L’acide  carbonique  est  produit  par  la  décomposition  du  bicarbo- 
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- Le  procédé  Will  et  Warentrapp  consiste  à chauITer  une  substance  orga- 
nique azotée  avec  un  alcali  hydraté  ; l’eau  de  celui-ci  est  décomposée,  l’oxy- 
gène et  le  carbone  forment  de  l’acide  carbonique,  qui  s’unit  à l’alcali,  tandis 
que  l’hydrogène  à l’état  naissant  se  combine  à tout  l’azote  pour  donner  de 
l’ammoniaque  (1). 


nate  de  sodium  ou  en  attaquant  le  marbre  par  1ICL  M.  Cazeneuve  et  IIugounenq  ont 
adopté  l’appareil  Dupré,  mais  ils  font  le  vide  à trois  reprises  dans  l’appareil  au 
moyen  d’une  trompe  en  produisant  à chaque  fois  CO2  au  moyen  du  carbonate  de 
manganèse;  ce  sel  présente  trois  avantages  que  l’on  n’a  pas  avec  le  bicarbonate  de 
sodium  : 1°  il  est  sec;  2°  son  changement  de  couleur  indique  le  degré  de  décomposi- 
tion; 3°  par  refroidissement  il  ne  réabsorbe  pas  CO2. 

(1)  On  prend  un  tube  à combustion  (fl g.  32G)  en  verre  vert  de  40  centimètres  de  lon- 
gueur et  de  12  millimètres  de  diamètre  environ  ; l'extrémité  fermée  est  effilée  ; on 


Fig.  326.  — Dosage  de  l’azote  (Will  et  Warentrapp). 


le  remplit  à moitié  avec  de  la  chaux  sodée  granulée  : (ne  contenant  pas  d’azotate) 
on  mélange  cette  quantité  peu  à peu  avec  un  poids  connu  de  la  substance  (de 
O-'r,50  à 1 gramme)  très  finement  pulvérisée;  on  verse  3 centimètres  de  chaux 
sodée  sablonneuse  dans  le  fond  du  tube,  puis  le  mélange  (environ  18  centimètres), 
ensuite  de  la  chaux  sodée  employée  pour  laver  le  mortier  (5  cent.)  et  enfin  de  la 
chaux  sodée  pure  (10  cent.).  On  ferme  avec  un  tampon  d’amiante  ; on  frappe  le 
tube  à plat  sur  la  table  pour  former  un  petit  canal  dans  la  partie  du  tube  remplie 
avec  la  chaux  sodée  en  poudre  ; on  le  réunit  à l’aide  d’un  bouchon  avec  le  tube 
de  Will  et  Warentrapp  et  on  place  sur  la  grille  à combustion. 

Dans  le  tube,  on  a introduit  soit  de  l’acide  chlorhydrique,  soit  10  ou  20  C.C.  de 
liqueur  sulfurique  normale  : après  s’ètre  assuré  que  l’appareil  ferme  bien,  on  chauffe 
la  partie  en  avant  du  tube,  puis  peu  à peu  celui-ci  tout  entier,  en  avançant  progres- 
sivement et  lentement.  On  a soin  de  maintenir  toujours  la  partie  antérieure  à une 
température  modérée  : il  faut  que  le  tampon  d’amiante  soit  assez  chaud  pour  que 
l’eau  ne  puisse  pas  s’y  condenser.  Le  dégagement  gazeux  doit  être  continu  et  régu- 
lier. Quand  le  gaz  a cessé  de  se  dégager,  on  casse  la  pointe  du  tube  à combustion  et 
par  aspiration  on  fait  passer  dans  l’appareil  et  à travers  le  tube  à boules  un 
volume  d’air  égal  à plusieurs  fois  le  volume  du  tube  à combustion,  afin  de  faire 
arriver  toute  l’ammoniaque  dans  la  liqueur  acide. 
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Quand  la  substance  est  très  riche  en  azote,  on  fait  bien  de  la 
une  substance  non  azotée  comme  du  sucre  pur,  qui  fournit  1 hydrogéné 

nécessaire  à la  transformation  de  l’azote  en  AzII* 1 2 3. 

Ce  procédé  s’applique  à tous  les  composés  azotés  qui  ne  renferment  pas 
l’azote  à l’état  d’acide  azotique,  hypo-azotique,  etc.  D apres  E.  Schulze,  quai  . 
la  proportion  d’acide  azotique  est  faible  (0,02  à 0,04),  les  résultats  son  exac  s. 
Pour  plusieurs  raisons,  Berthelot  fait  opérer  dans  un  courant  d 11. 

D’après  E.  Boyer,  en  ajoutant  des  oxalates  et  du  soufre,  la  réduction  de 
l’azote  nitrique  en  ammoniaque  s’effectuerait  avec  une  grande  îégu  au  e. 
Dans  ces  conditions,  le  procédé  devient  apte  au  dosage  de  l’azote  sous  toutes 

ses  formes  (1). 

3°  Le  procédé  de  Kjeldaiil  repose  sur  la  réaction  suivante  : l’azote  contenu 
dans  les  matières  organiques  est  transformé  en  ammoniaque,  si  1 on  chauflV 
la  substance  pendant  quelque  temps  avec  une  grande  quantité  d acide  sulfu- 
rique, jusqu’à  une  température  voisine  du  point  d’ébullition  de  l’acide  et  si 
ensuite  on  oxyde  la  solution  obtenue  avec  du  permanganate  de  potasse  sec. 
Après  sursaturation  avec  une  lessive  de  potasse  ou  de  soude,  l’ammoniaque 
peut  être  distillée  et  dosée  par  les  méthodes  connues. 

Le  procédé  original  n’est  pas  exact  quand  il  y a des  azotates  ; d après  Caze- 
neuve, il  ne  toucherait  pas  aux  corps  de  la  série  pyridique  ; modifié  par 
Jodlbauer,  il  s’appliquerait  à tous  les  cas  (2). 


L’opération  terminée,  si  on  a employé  l’acide  chlorhydrique,  on  transforme  le  sel 
ammoniac  en  sel  double  de  platine  que  l'on  calcine  ; le  poids  du  platine  donne  la 
quantité  d’azote  correspondante;  si  on  a employé  la  liqueur  normale  sulfurique,  on 
la  titre  avec  une  liqueur  normale  alcaline. 

(1)  On  prépare  d’abord  un  mélange  pulvérisé  composé  de  1 partie  de  soufre,  2 parties 
d’oxalate  de  chaux,  6 parties  de  chaux  sodée.  Ce  mélange  se  conserve  comme  la 
chaux  sodee. 

Pour  l’analyse  on  pèse  de  0^,500  à 1 gramme  de  substance  que  l’on  incorpore  inti- 
mement à 30  grammes  de  mélange  réducteur  ; puis,  dans  un  tube  à combustion  de 
0m  33  et  de  17  millimètres  de  diamètre,  on  introduit  successivement,  en  commen- 
çant par  l’extrémité  fermée  : 2 grammes  d’oxalate  de  chaux,  pour  la  production  du 
gaz  inerte  destiné  à balayer  l’appareil  à la  fin  de  l’opération  ; 10  grammes  de  chaux 
sodée  pulvérisée  ; 10  grammes  du  mélange  réducteur,  10  grammes  de  chaux  sodee 
pulvérisée  et  l’on  termine  par  un  tampon  d’amiante.  La  marche  à suivre,  pour  la 
conduite  de  l’analyse,  est  identique  à celle  qu’on  suit  pour  le  dosage  de  1 azote  par- 
la chaux  sodée.  La  combustion  est  achevée  en  40  minutes.  Le  gaz  ammoniac  est 
recueilli  dans  un  tube  de  Will  et  Warentrapp,  contenant  un  excès  d’acide  sullurique 
titré  et  la  détermination  de  l’acide  neutralisé  se  fait  comme  à l’ordinaire,  apres  avoir 
eu  soin  toutefois  de  chasser  à l’ébullition  les  acides  sulfhydrique  et  carbonique  c e- 
gagés  durant  la  combustion. 

(2)  o=r  20  à 0°r,50  de  matière  sont  traités  par  20  G.C.  d’acide  sulfurique  concentre  et 
2 5 GG.  d’acide  phénolsulfurique  (obtenu  en  dissolvant  30  grammes  de  phénol  dans 
un  volume  d’acide  sulfurique  concentré  suffisant  pour  avoir  100  G. G.  de  solution,,  puis 
ajoutant  2 à 3 grammes  de  poudre  de  zincet  3 gouttes  d’une  solution  de  platine  con- 

tenant 0gr,04  de  platine  par  G.C.  Après  un  chauffage  de  quatre  heures,  le  liquide  est 
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Nous  avons  modifié  le  procédé  primitif  pour  l’appliquer  aux  analyses 
d’urine  (1). 

4°  A propos  des  eaux  potables  (voy.  p.  257),  nous  avons  indiqué  le  procédé 
de  dosage  de  l’azote  albuminoïde  de  Wanklyn  et  Chappmann. 

E.  Wagner  a critiqué  cette  méthode  et  lui  préfère  le  procédé  de  Kjeldaiil. 

Usages.  — Dans  les  laboratoires,  on  fait  quelquefois  des  atmosphères 
d’azote. 


Usages  médicaux.  — Depuis  quelques  années,  on  attache  une  certaine  im- 
portance médicale  à la  présence  de  l’azote  gazeux  dans  les  eaux  minérales;  ce 
corps  exercerait  une  action  sédative  sur  le  système  nerveux  ; il  s’opposerait 
aux  combustions  anormales  et  exagérées  en  modifiant  les  actes  intimes  de 
la  nutrition  ; employé  en  inhalations,  il  améliorerait  les  catarrhes  naso- 
pharyngiens  et  trouverait  ainsi  son  application  dans  l’asthme,  la  coqueluche 
et  les  toux  nerveuses  (Mazery). 


incolore;  on  cesse  de  chauffer;  on  fait  tomber  dans  le  liquide  de  la  poudre  de  per- 
manganate de  potasse  par  petites  portions,  que  l’on  peut  ajouter  rapidement  les 
unes  après  les  autres  ou  mieux  encore  projeter  sous  forme  d’une  pluie  continue.  La 
réaction  très  vive  est  accompagnée  d’un  dégagement  de  vapeurs  violettes  et  de  fortes 
détonations  : quand  apparaît  une  coloration  vert  foncé,  l’oxydation  est  terminée  ; on 
laisse  refroidir. 

On  étend  avec  de  l’eau  la  solution  refroidie  en  la  versant  dans  le  vase  à distillation 
contenant  de  l’eau  et  on  lave  bien  avec  de  l’eau.  Le  liquide  passe  du  vert  au  brun  ; 
on  rend  la  liqueur  alcaline,  on  adapte  un  réfrigérant,  un  récipient  contenant  une 
liqueur  normale  acide  ; on  distille  et  on  opère  comme  nous  l’indiquerons  à propos 
de  l’ammoniaque. 

(1)  Dans  un  ballon  à long  col  de  lot)  C.C.  de  capacité,  on  introduit  10  grammes  de 
bisulfate  de  potasse  et  5 C.C.  d’acide  sulfurique.  Le  ballon  est  placé  sur  une  toile 
métallique  et  maintenu  dans  une  position  très  inclinée  ; on  chauffe  en  ayant  grand 
soin  de  ne  pas  surchauffer  les  parties  vides  du  ballon,  surtout  du  côté  du  col.  Quand 
le  liquide  est  en  ébullition  tranquille,  on  fait  arriver,  goutte  à goutte,  lentement, 
3 C.C.  d’urine,  de  manière  que  l'acide  qui  a noirci  au  contact  de  la  première  goutte 
ait  à peu  près  repris  sa  couleur  quand  arrive  la  goutte  suivante.  Quand  tout  le 
liquide  a été  introduit,  ou  chauffe  quelques  instants  pour  obtenir  une  couleur 
madère  clair;  on  éteint  ; on  laisse  refroidir  un  peu,  on  fait  arriver  de  l’eau  distillée 
o-o  ut  te  à goutte  de  manière  à obtenir  une  dissolution.  Cette  liqueur  est  introduite 
dans  l’appareil  de  Schlcesing  avec  un  excès  de  lessive  de  soude  (40  C.C.)  et  un  peu 
de  limaille  de  zinc;  on  distille  et  on  reçoit  le  produit  de  la  distillation  dans  10  C.C. 
de  liqueur  normale  sulfurique  ; on  termine  l’opération  comme  d’habitude,  en 
employant  l'orangé  3 Poirier  comme  indicateur. 
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Az  = 14  — - 82,35 
AzlI1  = 17  H3  __  3 _ 17.65 

"Ï7  TÔMO 


Synonymie.  Historique.  - Azoture  d’hydrogène,  alcali  volatil,  alcali  fluor, 

esnrit  de  sel  ammoniac.  . . , , . 

Les  anciens  connaissaient  ce  corps,  mais  le  confondaient  avec  le  carbona  e 
d’ammoniaque.  Black  les  différencia;  Priestley  en  fit  1 analyse  ; Bertiiollet 
l’étudia  avec  soin. 


État  naturel.  — Ce  corps  n’existe,  dans  la  nature,  qu  a 1 état  de  combi- 
naison ; Bertiielot  et  André  ont  constaté  que  la  terre  végétale  en  dégageait 
de  très  minimes  quantités. 

Formation.  — L’ammoniaque  se  forme  dans  un  grand  nombre  de  circons- 


tances i 

1 1°  Quand  l’hydrogène  et  l’azote  se  trouvent  en  contact  à l’état  naissant, 
ou,  quand,  sans  être  à l’état  naissant,  on  fait  passer  une  série  d’étincelles 

électriques  dans  leur  mélange  ; 

2°  En  faisant  réagir  l’hydrogène  à l’état  naissant,  ou,  en  presence  de  la 
mousse  de  platine,  sur  un  composé  oxygéné  de  l’azote  ; 

3°  Il  se  produit  quand  on  fait  réagir  un  alcali  sur  les  substances  organiques 

azotées  ou  lorsque  ces  substances  se  putréfient. 


Préparation.  — 1°  Les  sources  d’ammoniaque  les  plus  importantes  sont  les 
eaux  vannes  des  dépôts  de  vidanges,  les  eaux  de  condensation  provenant  de 
la  préparation  du  gaz  de  la  houille  ou  de  la  fabrication  du  noir  d’os  : ces 
divers  liquides  sont  distillés  avec  un  lait  de  chaux  ; le  gaz  ammoniac  mis  en 
liberté  est  condensé  dans  l’eau,  ce  qui  donne  l’ammoniaque  du  commerce 
dont  l’odeur  rappelle  souvent  la  provenance  ; 

2°  En  faisant  passer  de  l’azote  (résidu  de  la  préparation  de  l’oxygène)  sur 
du  coke  de  baryte  (mélange  à P.  E.  de  carbonate  de  baryte  avec  du  poussier 
de  bois  aggloméré  à l’aide  de  goudron)  chauffé  à 800°,  on  obtient  du  cyanure 
de  baryum  ; en  dirigeant  ensuite  sur  ce  cyanure  refroidi  à 300u  un  courant 
de  vapeur  d’eau,  on  obtient  de  l'acide  carbonique,  de  l’ammoniaque  et  de  la 
baryte  (Brin)  ; 

3°  En  chauffant  à 800  ou  900,J  un  mélange  d’azotate  de  soude  et  d’un  hydro- 
carbure, naphtaline,  goudron,  etc.,  tout  l’azote  se  dégagea  l’état  de  gaz 
ammoniac  et  il  reste  comme  résidu  du  carbonate  sodique. 


Purification.  — Dans  le  commerce,  on  condense  souvent  le  gaz  ammoniac 
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dans  les  acides  chlorhydrique  ou  sulfurique  ; ces  sels  sont  ensuite  décomposés 
par  la  chaux  et  fournissent  une  ammoniaque  beaucoup  plus  pure. 

Le  Codex  de  1884  obtient  l’ammoniaque  pure  en  distillant  l’ammoniaque 
du  commerce  (1). 

Si,  au  lieu  de  la  solution  d’ammoniaque,  on  voulait  obtenir  le  gaz  ammo- 
niac, on  dessécherait  le  gaz  en  le  faisant  passer  sur  de  la  potasse  ou  de  la 
chaux  et  en  le  recevant  sur  le  mercure. 

Propriétés  physiques.  — Le  gaz  ammoniac  est  incolore,  d’une  odeur 
piquante,  d’une  saveur  caustique.  Sa  densité  est  de  0,590.  A 0°  l’eau  en 
dissout  1 147  volumes,  soit  875  grammes  par  litre.  Cette  solution  s’eflectue 
avec  une  grande  énergie  et  avec  dégagement  de  chaleur.  L’alcool  et  l’éther 
dissolvent  de  fortes  proportions  d’ammoniaque  ; les  coefficients  exacts  ont 
été  déterminés  pour  l’alcool  par  Délépine. 

Le  gaz  ammoniac  se  liquéfie  à — 40°,  ou  à + 10°,  sous  une  pression  de 
6 atmosphères  ; il  se  solidifie  à — 80"  en  une  substance  blanche,  transpa- 
rente, peu  odorante,  peu  diathermane.  Ce  gaz  liquéfié  est  utilisé  dans  la 
construction  des  appareils  frigorifiques  Carré. 

La  chaleur  dissocie  le  gaz  ammoniac. 

En  électrolysant  la  solution  au  moyen  d'électrodes  en  charbon,  on  a obtenu 
de  l’urée,  de  la  guanidine,  du  biuret,  etc. 

Propriétés  chimiques.  — Ce  gaz  brûle  difficilement  même  dans  l’oxygène  ; 
il  s’enflamme  spontanément  en  arrivant  dans  un  flacon  plein  de  chlore  ; en 
solution,  le  chlore  réagit  sur  l’ammoniaque  et,  suivant  les  proportions,  donne 
de  l’acide  chlorhydrique  et  de  l’azote,  ou  bien  ce  même  acide  et  du  chlorure 
d’azote,  corps  éminemment  détonant. 

L’iode  agit  d’une  manière  analogue. 


(1)  » Ammoniaque  liquide  du  commerce 1 500  grammes. 

Introduisez  l’ammoniaque  dans  un  grand  matras  placé  sur  un  bain  de  sable  et 
communiquant  au  moyen  d’un  tube  recourbé  en  siphon  avec  un  appareil  de  Wolf 
composé  de  trois  flacons  : le  premier  contiendra  environ  100  grammes  de  lessive 
des  savonniers;  chacun  des  deux  autres  flacons  devra  contenir  un  litre  d’eau  distillée 
et  n’être  rempli  qu’à  moitié  environ,  à cause  de  l’augmentation  de  volume  que  le 
liquide  éprouve  par  suite  de  sa  saturation.  Ils  devront  être,  en  outre,  placés  séparé- 
ment dans  des  terrines  en  grès  et  entourés  d’eau  que  vous  maintiendrez  froide  pen- 
dant tout  le  temps  de  l’opération.  Les  tubes  desLinés  à conduire  le  gaz  dans  l’eau 
devront  plonger  dans  le  liquide  jusqu’à  peu  de  distance  du  fond. 

L’appareil  étant  parfaitement  luté  et  muni  de  tubes  de  sûreté,  chauffez  légèrement 
le  matras  pour  provoquer  le  dégagement  de  l’ammoniaque;  élevez  ensuite  progressi- 
vement la  température  jusqu’à  l’ébullition,  afin  de  dégager  la  totalité  du  gaz.  Démon- 
tez alors  l’appareil;  vous  retirerez  du  deuxième  flacon  une  solution  d'ammoniaque 
très  pure,  qui  devra  marquer  0,925  au  densimètre,  et  que  vous  conserverez  dans 
des  flacons  bouchés  à l’émeri.  Le  dernier  flacon  donnera  de  l’ammoniaque  faible  qu’on 
pourra  employer  au  lieu  d’eau  pure  pour  une  opération  ultérieure.  > (Codex,  1884.) 
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Avec  les  acides,  l’ammoniaque  se  combine  intégralement  et  donne  nais- 
sance à des  sels  ammoniacaux  ; ces  sels  sont  isomorphes  avec  ceux  de  potasse 


ou  de  soude  correspondants,  ce  qui  a 
donné  naissance  à la  théorie  de  l’ammo- 
nium. (Voyez  Ammonium.) 

Avec  les  anhydrides,  le.  gaz  ammoniac 
donne  des  amides  dont  l'importance  est 
considérable  en  chimie  organique. 


Avec  certains  sels,  et  surtout  les  chlo- 
rures,  les  bromures  et  les  iodures,  l’am- 
moniaque donne  des  sels  doubles. 

L’ammoniaque  précipite  les  oxydes  de 
certains  sels  : quelquefois,  le  précipité 
se  redissout  dans  un  excès  de  réactif; 
d’autres  fois,  il  se  produit  des  combinai- 
sons spéciales  qui  souvent  sont  déto- 
nantes. 

L eau , avons-nous  dit,  dissout  une  pjo.  397. — Solubilité  de  l’ammoniaque, 
grande  quantité  de  gaz  ammoniac  ; cer- 
taines expériences  donnent,  dans  les  cours,  une  idée  de  cette  solubilité  (iig.  327). 


L’eau  du  vase  inférieur  monte  avec  force  dans  le  vase  supérieur  contenant 
du  gaz  ammoniac,  par  suite  du  vide  produit  par  la  dissolution. 

« L’ammoniaque  du  commerce  est  un  liquide  incolore,  d’une  odeur  uri- 
neuse  et  suffocante,  d’une  saveur  très  caustique  et  alcaline  ; d’une  densité 
de  0,92o;  cette  solution  renferme  0,20  de  gaz  ammoniac,  qui  se  dégage  com- 


plètement sous  l’influence  de  la  chaleur;  elle  se  volatilise  sans  laisser  de 
résidu  appréciable  et  se  colore  au  contact  du  liège.  » (Codex  1884.) 

La  richesse  de  la  solution  varie  en  raison  inverse  de  la  densité  (1). 


(1)  table  indiquant  la  richesse  de  l’ammoniaque  liquide  en  AzII 3 
A LA  TEMPÉRATURE  DE  14°,  D’APRÈS  CARIUS 


POIDS 

SPÉCIFIQUE 

Az  H3  p.  100 

POIDS 

•SPECIFIQUE 

Az  H3  p.  100 

POIDS 

SPÉCIFIQUE 

Az  IP  p. 100 

0,8844 

30 

0,9162 

23 

0.9414 

la 

0, 8885 

34 

0,9191 

22 

0, 9449 

14 

0, 8929 

32 

0,9221 

21 

0, 9520 

12 

0,8976 

30 

0,9251 

20 

0,9593 

10 

0,9026 

28 

0, 9283 

19 

0,9670 

8 

0,9078 

26 

0,9314 

18 

0,9749 

6 

0,9106 

25 

0, 9347 

17 

0,9831 

4 

0,9133 

24 

0,9380 

16 

0,9915 

2 
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Les  sels  ammoniacaux,  sous  l’influence  des  alcalis,  perdent  leur  ammo- 
niaque beaucoup  plus  lentement  qu’on  ne  le  croit  d’habitude  ; la  magnésie, 
et  même  la  chaux,  sont,  dans  certains  cas,  incapables  de  déplacer  entière- 
ment l'ammoniaque  à froid,  ou  même  à 100",  après  plusieurs  heures  d’ébul- 
lition ; la  soude  seule  est  tout  à fait  efficace  à 100°  ; à froid,  dans  les  solu- 
tions diluées,  son  action  est  presque  interminable  ; si,  au  préalable,  on  a 
fait  agir  la  magnésie,  la  soude  demeure  ensuite  impuissante  à compléter 
l'action,  même  par  une  ébullition  assez  longue  (Bertuelot  et  André). 

Caractères.  — Le  gaz  ammoniac  est  absorbable  par  la  solution  de  potasse  ; 
il  ne  fume  pas  à l'air,  il  est  incombustible. 

Son  odeur  est  caractéristique. 

Sa  solution  communique  aux  sels  de  cuivre  une  coloration  bleue  intense. 

Elle  colore  en  rouge  la  teinture  de  campêche,  qui  est  jaune. 

A l’approche  de  l’acide  chlorhydrique,  il  répand  d’abondantes  fumées 
blanches. 

Il  donne  un  précipité  blanc  avec  une  solution  de  chlorure  mercurique  ; on 
augmente  encore  la  sensibilité  de  la  réaction  en  ajoutant  quelques  gouttes 
d’une  solution  de  carbonate  de  potasse  ou  de  soude. 

11  noircit  le  papier  à l’azotate  mercureux. 

En  ajoutant  au  réactif  de  Nessler  un  peu  d’un  liquide  contenant  de  l’am- 
moniaque, ou  un  sel  ammoniacal,  il  se  forme  un  précipité  brun  rouge  ; avec 
de  très  petites  quantités  de  sel  ammoniacal,  il  y a toujours  coloration  jaune, 
le  tout  produit  par  de  l’iodure  de  tétramercurammonium  AzlIg"2I,  ll20. 

2 (Hgp  2 Kl)  + 3 KOll  + AzIP  = AzHg"*I,  H20  + 7 Kl  + 2 1I2Ü 

La  chaleur  favorise  la  formation  du  précipité  ; les  chlorures  alcalins  et 
les  oxysels  alcalins  ne  gênent  pas  la  réaction,  mais  elle  est  empêchée  par 
l’acide  carbonique  libre,  les  bicarbonates,  les  cyanures  et  les  sulfures  alcalins. 

Quand  l’ammoniaque  est  combinée,  on  la  met  en  liberté  en  chauffant  avec 
de  la  soude  le  composé  dont  elle  fait  partie.  . 

Dosages.  — 1°  Quand  on  a à doser  de  l'ammoniaque  en  dissolution  sensi- 
blement pure,  il  suffit  d’en  prendre  la  densité. 

2°  Un  second  procédé  consiste  à en  prendre  le  titre  au  moyen  des  procédés 
alcalimétriques  (1). 


(t)  Matériel.  — Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 
Pipettes  de  10  G.C. 

Vase  à précipité. 

Ballon  d’un  litre. 


AMMONIAQUE 


io:î 


3°  On  peut  saturer  au  moyen  d’un  léger  excès  d’acide  chlorhydrique,  éva- 
porer la  solution  à siccité  à 100°  et  peser  (1). 

4°  On  pourrait  neutraliser  par  l’acide  chlorhydrique,  ajouter  du  chlorure 
de  platine  et  de  l’alcool  ; on  obtiendrait  ainsi  du  chloro-platinate  d’ammo- 
niaque, que  l’on  pourrait  peser  en  nature  ou  calciner  et  transformer  ainsi  en 
platine  métallique  (2). 

3°  L’ammoniaque  ou  les  sels  ammoniacaux  mis  en  contact  avec  l’hypo- 
bromite  de  soude  sont  décomposés  et  dégagent  tout  leur  azote. 

On  peut  ou  bien  calculer  directement  la  quantité  d’ammoniaque  ou  de  sel 
ammoniacal,  d’après  le  volume  d’azote  dégagé,  ou  bièn  encore  comparer  le 
volume  obtenu  au  volume  que  l’on  obtient  en  répétant  l’expérience  avec 
une  solution  titrée  d’un  sel  ammoniacal  pur. 

L'expérience  peut  s’exécuter  dans  un  des  nombreux  appareils  proposés 
pour  le  dosage  de  l’urée  (p.  283). 

6°  Le  réactif  de  Nessler  peut  servir  non  seulement  pour  déceler  l’ammo- 
niaque, mais  aussi  pour  la  doser  en  comparant  la  coloration  qu’elle  produit 
dans  la  liqueur  à examiner,  avec  la  coloration  obtenue  au  moyen  de  solu- 
tions de  richesse  connue  en  ammoniaque  (3). 


Réactifs.  — Liqueur  normale  alcaline. 

— — acide. 

Teinture  de  tournesol  ou  orangé  3 Poirier.  (La  phtaléine  ne  convient  pas.) 

Mode  opératoire.  — Pesez  17  grammes  de  la  solution  à titrer;  versez-les  dans  le 
ballon  d’un  litre  et  ajoutezavec  les  précautions  convenables  Q.  S.  d’eau  pour  1000 G. C. 

Prenez  10  G. G.  de  cette  liqueur  : ajoutez  10  C.C.,  liqueur  normale  acide,  puis  quel- 
ques gouttes  de  tournesol  : au  moyen  de  la  burette,  versez  la  liqueur  normale  alca- 
line jusqu’à  coloration  bleue  persistante.  Faites  la  lecture  de  la  burette. 

Calcul:  de  100  divisions,  retranchez  le  nombre  de  divisions  lu  sur  la  burette;  le 
reste  vous  donnera  en  centièmes  le  titre  de  la  solution  ammoniacale. 

(1)  A 100°,  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  ne  se  volatilise  pas  sensiblement  : au 
lieu  de  peser  ce  sel,  on  pourrait  le  titrer  au  moyen  de  la  solution  d’azotate  d’argent. 
(Voy.  p.  352.)  Ce  procédé  pourrait  également  servir  à titrer  le  carbonate  ou  le  sul- 
fhydrate  d’ammoniaque. 

(2)  La  liqueur  concentrée  est  additionnée  d’un  léger  excès  d’une  solution  concen- 
trée de  chlorure  de  platine;  on  évapore  au  B.-M.  en  consistance  sirupeuse  ; on  reprend 
le  résidu  avec  de  l’alcool  à 80dv;  on  laisse  en  digestion  pendant  quelque  temps  et 
enfin  on  jette  le  précipité  sur  un  filtre  pesé;  on  lave  avec  de  l’alcool;  on  sèche  à 
130°  et  on  pèse. 

Comme  contrôle,  on  calcine  au  rouge  ce  sel  double,  il  reste  comme  résidu  du 
platine  métallique  que  l’on  pèse. 

On  ne  peut  opérer  ainsi  en  présence  des  sels  de  potassium  parce  que  ces  sels  pré- 
cipitent également  par  le  chlorure  de  platine. 

Dans  le  cas  de  dosages  très  délicats,  il  faut  se  rappeler  que  le  gaz  d’éclairage 
contient  un  peu  d’ammoniaque. 

(3)  Réactifs.  — Toutes  les  solutions  doivent  être  faites  avec  de  l'eau  distillée  en 
présence  du  sulfate  d’alumine. 
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Nous  avons  déjà  dit  que  ce  procédé 
dans  l’eau  potable. 


était  employé  pour  doser  l’ammoniaque 


1°  Solution  concentrée  d'ammoniaque  — I C.C.  = 0gr,001  d'ammoniaque  (A/.JI3  . 

Chlorhydrate  d’ammoniaque  séché  à 100° 3pr,  1 47 

Eau  distillée Q.  S.  pour  1000  C.C. 

2°  Solution  faible  — 1 C.C.  = On,illiKr,05  d’A/II3. 

Solution  précédente 50  C.C. 

Eau  distillée <j.  S.  pour  1000  C.C. 

3°  Réactif  de  Nessler. 

Chlorure  mercurique 25  gr. 

Eau  bouillante 100  C.C. 

Faites  une  solution  dont  vous  mettrez  à part  5 C.C. 

A cette  solution  chaude,  ajoutez  de  la  solution  suivante  également  chaude,  jus- 
qu’à ce  que  le  précipité  ne  disparaisse  plus. 


Iodure  de  potassium 50  gr. 

Eau 50  C.C. 

Filtrez;  ajoutez  la  solution  suivante  : 

Potasse  caustique 150  gr. 

Eau 300  C.C. 


Complétez  le  volume  de  1000  C.C.  ajoutez  les  5 C.C.  de  la  solution  de  chlorure 
mercurique  mis  à part  ; laissez  déposer,  décantez. 

4°  Solution  sodique.  — Elle  consiste  en  un  mélange  de  : 


Solution  de  carbonate  sodique 1 vol. 

— de  soude  caustique 1/2  vol. 

Pour  la  solution  de  carbonate  sodique , on  prend  : 

Carbonate  sodique  fraîchement  calciné 1 partie 

Eau  pure 2 — 


On  fait  bouillir  jusqu'à  réduction  au  tiers;  puis,  on  ramène  au  volume  primitif  en 
ajoutant  de  l’eau  pure. 

Pour  la  solution  de  soude  caustique , le  meilleur  mode  de  préparation  consiste  à 


dissoudre  dans 

Eau  pure,  exempte  d’ammoniaque 2 parties. 

Soude  caustique  pure 1 — 


Si  l’on  voulait  utiliser  de  la  soude  caustique  ordinaire,  il  faudrait  la  chauffer  dans 
l’appareil  distillatoire  en  verre,  jusqu’à  ce  que  le  produit  distillé  fût  exempt  d’ammo- 
niaque. 

Opération.  — Dans  un  verre  cylindrique  bouché  à l'émeri  et  gradué  à 150  el 
100  C.C.  par  un  trait,  on  introduit  150  C.C.  de  l'eau  à examiner.  On  y ajoute  2 C.C. 
de  solution  sodique,  on  secoue  pendant  quelques  instants  et  on  laisse  déposer.  On 
décante,  dans  un  vase  cylindrique  étroit  en  verre  blanc,  100  C.C.  du  liquide  clair: 
on  additionne  de  1 C.C.  de  réactif  Nessler  et  on  remue.  S’il  se  forme  un  précipité, 
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7°  Quand  l’ammoniaque  est  en  combinaison,  on  peut  la  déplacer  par  deux 


procédés  différents. 

Si  l’ammoniaque 
ballon  avec  un  excès 


est  en  assez  grande  quantité,  on  1 introduit  dans  un 
de  lessive  de  soude;  on  adapte  immédiatement  le  bou- 


chon, qui  communique  avec  un  réfrigérant  à reflux  de  Schlœsing  (tig.  328). 
Il  est  bon  d’adopter  la  modification  d’AuBiN,  qui  remplace  le  tube  de  verre 
par  un  tube  d’étain,  l’ammoniaque  pouvant  enlever  de  l’alcali  au  verre.  Le 
récipient  est  un  tube  à absorption  dans  lequel  on  met  généralement  20  C.C.  de 
liqueur  normale  acide  ; on  fait  bouillir  jusqu’à  ce  qu’une  goutte  du  liquide 
distillé  ne  bleuisse  plus  le  tournesol.  On  titre  alors  la  liqueur  acide  au 


ou  si  la  coloration  produite  est  rouge-brun,  c’est  qu’il  y a relativement  trop  clam 
moniaque  ; il  faudra  alors  faire  un  nouvel  essai  en  diluant  une  partie  de  1 eau  a 
examiner  avec  de  l’eau  pure,  exempte  d’ammoniaque.  Entretemps,  on  a mis  dans 
plusieurs  verres  cylindriques,  identiques  au  premier,  100  C.C.  d’eau  pure.  Dans  un 
de  ces  verres  on  verse  1 C.C.  de  solution  ammoniacale  diluée  (a  5 centièmes  ce 
milligramme)  et  puis  2 C.C.  de  solution  Nesslek,  et  l’on  compare  les  teintes  produites. 
Suivant  le  résultat  obtenu,  on  ajoute  à un  deuxième  et  puis  à un  troisième  verre,  des 
quantités  plus  ou  moins  grandes  d’ammoniaque,  de  façon  à pouvoir  déterminer  a 
peu  près  exactement,  par  comparaison  avec  la  teinte  de  l’eau  analysée,  la  propor- 
tion d’ammoniaque  qui  y est  contenue. 

L’essai  peut  durer,  en  moyenne,  dix  minutes,  pendant  lesquelles  la  teinte  ou 
nuance  est  assez  stable.  Pour  bien  distinguer  cette  dernière,  on  place  les  verres 
cylindriques  sur  du  papier  blanc  et  l’on  regarde  par  en  haut  ou  de  côté,  suivant 
l'habitude  prise. 
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moyen  d’une  liqueur  normale  alcaline.  Il  est  évident  que  l’ammoniaque 
recueillie  ainsi  pourrait  être  dosée  par  un  des  procédés  quelconques  que 
nous  avons  déjà  indiqués. 

L’appareil  de  F.  Jean  (fig.  329)  donne  d’excellents  résultats. 


Fi 


g.  329.  — Appareil  F.  Jean. 


Les  auteurs  recommandent,  au  lieu  de  soude,  un  lait  de  magnésie,  quami 
on  se  trouve  en  présence  de  substances  organiques  azotées  qui,  le  plus  sou- 
vent, sont  attaquées  par  la  lessive  de  soude  ; ce  procédé  est  bon  qualitative- 
ment ; il  ne  vaut  rien  quantitativement,  d’après  les  expériences  de  Berthelot 
et  André. 

Si  l’ammoniaque  est  en  petite  quantité,  pas  plus  de  0?,',30,  on  place  le 
liquide  ammoniacal,  dont  le  volume  ne  doit  pas  dépasser  35  C.C.,  dans  un  vase 
large  à bords  peu  élevés  de  10  à 12  centimètres  de  diamètre,  et  au-dessus 
une  capsule  contenant  10  C.C.  de  liqueur  normale  sulfurique;  on  introduit 
dans  le  liquide  ammoniacal  une  quantité  suffisante  de  lait  de  chaux  et  on 
recouvre  rapidement  d’une  cloche  dont  les  bords  plongent  dans  le  mercure. 
Après  quarante-huit  heures,  l’expérience  est  terminée,  et  il  suffit  de  titrer 
l’acide. 


I 
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Essai  — L’ammoniaque  est  souvent  al teree  par  la  pitscnce  de  maticm 
étrangères  ; huile  empyreumatique,  acide  sulfurique,  ac.de  chlori.ydr.quc 
acide  carbonique,  cuivre,  chlorure  de  calcium  et  sels  provenant  de  e. 

ordinaire  employée  à sa  préparation. 

L’ammoniaque  liquide  ne  doit  pas  présenter  d’odeur  d empyreume  oi  s 
qu’elle  a perdu  son  gaz,  ni  laisser  de  résidu  lorsqu'elle  est  complété  • 

Rendue  d’eau,  elle  ne  se  colore  pas  et  ne  donne  pas  de  précipité  par  l'acide 
sulfhydrique  ; elle  ne  trouble  pas  la  solution  de  chlorure  de  baryum. 

Sursaturée  par  l’acide  azotique  officinal,  elle  donne  une  liqueur  incolore 
nui  „e  doit  se  troubler  ni  par  l’azotate  de  baryte,  ni  par  l’azotate  d argen  . 

Enfin,  il  est  bon  de  déterminer  son  titre,  soit  en  en  prenant  la  dens.te, 
soit  par  le  procédé  alcalimétrique  que  nous  avons  indique. 

RÉ  vctif  - L’ammoniaque  est  fréquemment  employée  dans  les  laboratoires, 
pour  reconnaître  les  sels  de  cuivre,  pour  faire  une  liqueur  alcalnnetrique  (1), 

etc.,  etc. 

Usvges  — Dans  les  arts,  l’ammoniaque  sert  à foncer  certaines  couleurs, 
à développer  la  couleur  ck  l’orseille,  à dissoudre  le  carmin  a délayer  ta. 
écailles  d’ablettes  pour  en  faire  l’essence  d’Orient,  employée  dans  la  fabrica- 
t^n  des  perles  artificielles.  Il  est  inutile  d’insister  sur  son  importance  comme 

engrais. 


Usages  médicaux. 

i Eau  sédative  (60/1130). 
i Pommade  de  Gondret  (1/2). 

\ Liniment  ammoniacal  (10/100). 

Formes  — camphré  (10/100). 

pharmaceutiques.  | Baume  Qpodeldoch  (30/1250). 

[ Potion  ammoniacale  (1/261). 

1 Liqueur  ammoniacale  anisée  (24/123). 

Les  thérapeutistes  sont  d’accord  pour  reconnaître  à l’ammoniaque  des 
propriétés  excitantes  énergiques,  mais  de  courte  durée  après  son  absorption, 
gastro-intestinale  ; ses  propriétés  sudorifiques  ne  sont  pas  aujourd  hui  aussi 
généralement  admises.  Administrée  à dose  élevée,  l’ammoniaque  peut  causer 


t\)  La  liqueur  normale  ammoniacale  perd  rapidement  de  son  titre  par  évaporation. 
D’après  Fleiciier,  avec  la  liqueur  demi-normale,  on  évite  lellet  de  la  v°  a 1 ‘Sa  10n* 
Il  est  cependant  bon  d'avoir  recours  à divers  dispositifs  pour  remplir  a nue  e. 
Cette  liqueur  possède  sur  les  autres  liqueurs  alcalines  l’avantage  de  ne  pas  atta- 


quer le  verre. 

Pour  indiquer  la  lin  de  la  réaction,  l’orangé  3 Poirier  convient 
dis  que  la  phtaléine  donne  de  mauvais  résultats. 


parfaitement,  tan- 
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des  hémorragies  diverses  ; quand  son  usage  est  longtemps  prolongé,  elle 
produit  une  cachexie  fort  grave.  On  l’a  employée  contre  les  maladies  spas- 
modiques, le  tétanos,  dans  certains  cas  d’épilepsie,  le  diabète.  Son  efficacité 
dans  l’alcoolisme  paraît  aujourd’hui  très  douteuse. 

Appliquée  sur  la  peau,  l’ammoniaque,  lorsqu’elle  est  concentrée,  produit 
rapidement  un  sentiment  de  cuisson  suivi  de  rougeur,  de  vésication,  et  enfin 
d’eschare  superficielle.  Pour  produire  la  rubéfaction  de  la  peau,  on  imbibe 
d’ammoniaque  un  morceau  de  flanelle  que  l’on  promène  sur  la  partie,  en 
frottant  assez  fortement.  L’érythème  déterminé  par  ce  moyen  dure  rarement 
plus  de  deux  heures. 

Si  l’on  veut  produire  la  vésication,  un  bon  procédé  consiste  à imbiber 
d’ammoniaque  une  rondelle  d’amadou;  le  côté  spongieux  est  appliqué  sur  la 
peau,  tandis  que  le  côté  lisse  empêche  la  volatilisation  du  gaz  ammoniac. 
On  peut  encore  avoir  recours  à -la  pommade  de  Gondret. 

Quand  on  veut  obtenir  une  vésication  rapide,  l’ammoniaque  est  un  agent 
préférable  à l’eau  bouillante  et  à l’alcool  enflammé. 

Quand  on  laisse  l’ammoniaque  trop  longtemps  en  contact  avec  la  peau,  il 
en  résulte  une  eschare  superficielle  qui  souvent  laisse  des  traces  indélébiles. 

Avant  la  vulgarisation  de  la  méthode  dite  hypodermique , les  vésicatoires 
ammoniacaux  avaient  le  plus  souvent  pour  but  de  mettre  le  derme  à nu, 
afin  d’y  déposer  des  médicaments  devant  être  absorbés  ; c’était  la  méthode 
endermique. 

L’action  rubéfiante  de  l’ammoniaque  est  tous  les  jours  employée  pour 
aviver  les  plaies  et  les  fistules,  pour  exciter  la  peau  dans  le  but  de  guérir  les 
engorgements  chroniques,  les  douleurs  rhumatismales,  etc. 

Son  action  cautérisante  a été  mise  à profit  contre  le  tic  douloureux,  contre 
les  maux  de  dents  dus  à la  carie. 

Les  injections  ammoniacales  (ammoniaque,  8 àlo  grammes;  lait,  500  gr.) 
ont  donné  de  bons  résultats  contre  l’aménorrhée. 

L’ammoniaque  concentrée  produit  des  hémorragies,  tandis  que  l'ammo- 
niaque étendue  de  4 parties  d’eau  est  considérée  comme  hémostatique. 

L’usage  de  l’ammoniaque  rend  le  sang  incoagulable  et  toutes  les  sécré- 
tions plus  fluides. 

On  a employé  l’ammoniaque  contre  les  syncopes  et  les  morsures  des  ser- 
pents venimeux  ; mais  dans  ces  deux  cas,  ses  avantages  sont  au  moins 
douteux. 

ê 

Toxicologie.  — A l’empoisonnement  par  l'ammoniaque,  il  faut  joindre  les 
■empoisonnements  par  l’eau  sédative  qui  n’est  toxique  que  par  l’ammoniaque 
qu’elle  contient.  Ces  empoisonnements  sont  assez  rares. 

L'ingestion  de  2 à 4 grammes  d’ammoniaque  est  suivie  d'accidents  déjà 


graves  : 30  grammes  amènent  presque  fatalement  la  mort,  à moins  qu’il 
n’y  ait  eu  rejet  immédiat  de  la  majeure  partie  du  poison. 

Smplàmes.  - Ce  corps  produit  des  douleurs  atroces;  le  pouls  est  petit  ; 
les  extrémités  se  refroidissent,  et  le  patient  devient  cyanose;  il  peut  suc- 
comber dans  l'espace  de  quelques  heures,  mais  aussi  la  mort  peut  n an  nu 
qu’au  bout  d’une  à trois  semaines.  La  peau  devient  ictérique  ; elle  se  couvre 
d’érvthème,  de  purpura,  et  devient  parfois  le  siège  d’un  érysipele;  en  gene- 
ral le  patient  s’éteint  sans  agonie.  Les  injections  hypodermiques  produisent 
la  mort  avec  la  plus  grande  rapidité. 

Lésions. Quand  la  mort  arrive  rapidement,  l’estomac  présente  fré- 

quemment des  ulcérations  ; cet  organe  ainsi  que  l’intestin  renieraient  un 
liquide  sanguinolent;  à ces  lésions  il  faut  ajouter  la  stéatose  du  foie  et  des 
reins  ; le  sang  est  noirâtre  et  plus  iluide  qu’à  l’ordinaire. 

L’ammoniaque  à l’état  de  gaz  possède  aussi  une  action  toxique.  Ce  gaz  se 
produit  dans  la  fabrication  du  sucre,  du  tabac  à priser,  du  gaz,  l’impression 
des  tissus,  etc.  ; chez  les  ouvriers  exposés  à ces  vapeurs,  on  observe  des 
troubles  respiratoires,  oculaires,  et  une  alîection  cutanée  attribuée  par 
Eulenberg  à la  saponification  de  la  graisse  de  la  peau  (?).On  peut  diie,  d une 
façon  générale  que  l’action  nocive  de  l’ammoniaque  est  de  3 à 5 fois  moindre 
que  celle  de  l’acide  chlorhydrique,  mais  que  les  lésions  produites  sont  abso- 
lument les  mêmes  et  toujours  dues  a l’action  directe  du  gaz,  seulement 
l’ammoniaque  ne  produit  pas  ces  nécroses  et  gangrènes  du  nez  qui  sont  de 
règle  avec  les  vapeurs  chlorhydriques.  A 2 ou  3 p.  1 000,  il  se  montre  déjà 
des  troubles  généraux  : lorsque  la  dose  atteint  20  à 30  p.  1 000,  les  animaux 
meurent  sans  exception  avec  de  vives  souffrances,  une  dyspnée  violente  et 
des  convulsions  terminales  (Lehmann). 

Traitement.  — Comme  traitement,  on  a recours  à l eau  vinaigrée  et  au 
jus  de  citron,  puis  aux  gargarismes  et  aux  ingurgitations  de  lait  iroid,  de 
tisanes  gommées  ou  albumineuses;  on  s’efforcera  de  réchauller  le  patient; 
dans  un  cas  d’asphyxie  imminente,  surtout  au  début  de  l’empoisonnement 
lorsqu’il  existe  un  œdème  considérable  de  la  glotte,  on  est  obligé  de  prati- 
quer la  trachéotomie.  Le  chlorate  de  potasse  est  utile  contre  la  salivation  et 
contre  les  mucosités  abondantes  sécrétées  par  les  voies  respiratoires. 

Recherche.  — La  recherche  de  ce  toxique  ne  peut  fournir  des  résultats 
positifs  que  lorsque  la  mort  a été  rapide  ou  que  les  vomissements  ont  été 
conservés  avec  soin,  de  manière  à empêcher  le  dégagement  du  poison 
volatil. 

Pour  isoler  l’ammoniaque  libre  et  la  doser,  on  soumet  a la  distillation  les 
matières  suspectes,  préalablement  additionnées  de  leur  volume  d alcool  à90,u  ; 
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et  l’on  recueille  le  gaz  dans  une  solution  d’acide  chlorhydrique.  Dans  cette 
liqueur,  il  sera  facile  de  constater  la  présence  d’un  sel  ammoniacal  et  même 
de  le  doser  en  le  précipitant  par  le  chlorure  de  platine. 

Afin  de  séparer  l’ammoniaque  libre  des  sels  ammoniacaux,  Vitali  procède 
de  la  taçon  suivante  : les  viscères  et  les  liquides  du  cadavre  sont  traités  par 
le  chlorure  de  baryum  qui  donne  avec  le  carbonate  d’ammoniaque  du  chlo- 
rure d ammonium,  puis  par  le  sulfate  de  cuivre  en  quantité  strictement  néces- 
saire pour  transformer  le  sulfure  d’ammonium  en  sulfate  d’ammoniaque  ; 
il  ajoute  ensuite  de  l’éther  et  distille  à 34°  ; à cette  température,  les  sels 
ammoniacaux  ne  sont  pas  volatils  et  l’ammoniaque  libre  passe  à la  dis- 
tillation. 

Pour  rechercher  l'ammoniaque  combinée,  on  ajoute  aux  matières  leur 
volume  d’alcool  et  1/4  de  leur  volume  d’une  solution  de  soude  (1  d’hydrate 
pour  4 d’eau).  On  opère  comme  plus  haut. 

On  ajoute  l’alcool  pour  diluer  les  matières,  faciliter  le  dégagement  de  l’am- 
moniaque, et  empêcher  1 action  de  la  soude  sur  les  matières  albuminoïdes. 
Il  faut  employer  de  la  soude  et  non  de  la  potasse,  parce  que  les  caractères 
de  la  potasse  se  rapprochent  beaucoup  de  ceux  de  l’ammoniaque,  et  s’il  y 
avait  projection  des  matières  pendant  la  distillation,  on  pourrait  confondre 
ces  deux  corps. 

Au  lieu  d’opérer  ainsi,  on  pourra  mélanger  les  matières  suspectes  avec  un 
lait  de  chaux  et  les  placer  sous  une  cloche  au-dessus  d’un  vase  contenant 
une  solution  titrée  d’acide  sulfurique.  L’ammoniaque  dégagée  sous  l’in- 
fluence de  la  chaux  se  rendra  dans  l’acide  sulfurique  qu’elle  neutrali- 
sera en  partie.  On  laissera  les  choses  ainsi  disposées  pendant  deux  ou  trois* 
jours  au  bout  desquels  on  déterminera  le  titre  nouveau  de  la  solution  sul- 
furique. 

Dans  les  cas  d’empoisonnement  par  inhalation,  si  la  mort  était  survenue 
rapidement,  on  rechercherait  la  présence  du  gaz  toxique  dans  l’appareil  res- 
piratoire, en  introduisant  une  sonde  dans  la  trachée-artère,  et  aspirant  les 
gaz  qu’on  ferait  passer  dans  une  solution  d’acide  chlorhydrique  ou  d'acide 
sulfurique. 

On  pourra  démontrer  la  présence  de  l’ammoniaque  dans  l’atmosphère  où 
la  victime  a respiré,  au  moyen  des  papiers  réactifs  ; on  pourra  faire  un 
dosage  approximatif  en  faisant  passer  un  volume  d’air  déterminé  dans  une 
solution  d’acide  sulfurique  titré,  au  moyen  d’un  aspirateur. 

On  ne  devra  attribuer  de  l'importance  aux  résultats  de  l’analyse  que  lors- 
qu’on sera  certain  que  l’ammoniaque  trouvée  ne  provenait  ni  de  la  putré- 
faction, ni  de  la  décomposition  des  matières  albuminoïdes  sous  l’influence 
de  la  soude  pendant  la  distillation. 
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COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  L’AZOTE 

L’azote  donne  avec  l’oxygène  les  composés  suivants  : 


Anhydride  azoteux 
Peroxyde  d’azote 
Anhydride  azotique 
Anhydride  perazo tique 


Az20 

Acide  hypoazoteux 

AzO  H 

AzO 

Az20:t 

Acide  azateux 

AzO’H 

Az20' 

Az20' 

Acide  azotique 

AzOsH 

AzaO® 

PROTOXYDE  D'AZOTE  OU  OXYDE  AZOTEUX 

Az1 2  = 28  = 63,67 
\7.20  = 44  0 _ 16  — 36,33 

*44  100,00 


Synonymie.  - Oxyde  nitreux,  oxydule  d’azote,  gaz  hilarant. 

Préparation.  — Pour  le  préparer,  on  a recours  à la  décomposition  par  la 
chaleur  de  l’azotate  d ammoniaque. 

AzO3  AzIU  = Az20  + 2 HH)  DUT  = — 8C.9 
87  C,  9 — 20, C6  + 117,4 

Cette  réaction  étant  exothermique  doit  être  conduite  avec  précautions, 
parce  qu’elle  prend  facilement  un  caractère  explosif  (1). 


(1)  M.  Cazeneuve  recommande:  . . , , uQi,An 

De  dessécher  le  sel  dans  une  capsule  avant  de  1 introduire  dans  le  ballon. 

De  chauffer  lentement.  Dés  que  le  dégagement  se  produit,  1 entretenir  avec  une 
douce  flamme.  Éviter  ensuite  de  pousser  l'opération  a bout,  afin  que  la 

partie  ne  subisse  pas  (le  surchauffe.  déeaee- 

Dans  les  laboratoires,  on  emploie  une  simple  cornue  munie  dun tut ■ a 

mentavec  tube  de  sûreté;  ou  reçoit  le  gaz  sur  1 eau  : pour  préparai  — » . 

quantité  de  gaz  propre  à l’anesthésie,  on  emploie  un  ballon  dans  le  bouc  ^ | 

passent  un  thermomètre  et  le  tube  à dégagement,  e gaz  pas>  • conte- 

oui  condense  la  vapeur  d’eau  et  de  là  dans  une  première  eprouvette  a pied  conte 
namdu  sulfate  ferreux  qui  arrête  le  bioxyde  d’azote,  puis  dan. une 
tenant  de  la  ponce  imprégnée  de  potasse  qui  arrête  les  vapeuis  M 
enfin  le  gaz  passe  dans  un  flacon  laveur  et  de  là  dans  un  gazomètre. 
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Propriétés  physiques.  — Le  protoxyde  d’azote  est  un  gaz  incolore,  inodore, 
d’une  saveur  légèrement  sucrée.  Sa  densité  est  1,524.  Un  litre  pèse  l&r,972. 
Son  coefficient  de  solubilité  dans  l’eau  est  1, 3052,  dans  l’alcool  4,1780  à la 
température  de  0°.  Ce  gaz  a été  liquéfié  à 0°  par  une  pression  de  30  atmos- 
phères au  moyen  de  l’appareil  de  Bianchi.  On  l’obtient  aujourd’hui  facilement 
au  moyen  de  l’appareil  Cailletet. 

C’est  un  liquide  incolore,  très  mobile,  d’une  transparence  parfaite  ; il  s’éva- 
pore lentement  à la  température  ordinaire.  Il  bout  à — 88°;  dans  le  vide,  il 
donne  des  flocons  neigeux  et  des  cristaux  ; projeté  sur  une  capsule  de  platine 
incandescente,  il  prend  l’état  sphéroïdal  et  se  volatilise  plus  lentement  qu’à 
la  température  ordinaire. 

Propriétés  chimiques.  — Sous  l'influence  de  la  chaleur,  il  se  transforme  en 
azote  et  hypo-azotide. 

2 Az-’O  = 3 A/.  + AzU" 

Caractères.  — Ce  gaz  n’est  pas  absorbable  par  la  potasse,  il  est  très  combu- 
rant : une  allumette  présentant  un  point  en  ignition  se  rallume,  mais  cepen- 
dant pas  avec  autant  de  vivacité  que  dans  l’oxygène. 

Pour  distinguer  l’oxygène  du  protoxyde  d’azote,  on  a deux  procédés. 

1°  Un  mélange  d’oxygène  et  de  bioxyde  d’azote  donne  des  vapeurs  ruti- 
lantes, tandis  qu’un  mélange  de  protoxyde  et  de  bioxyde  d’azote  ne  dorme 
rien  ; 

2°  Quand  on  chauffe  du  sulfure  de  baryum  dans  l’oxygène,  tout  le  gaz  est 
absorbé,  tandis  qu’avec  le  protoxyde  d’azote,  le  volume  du  gaz  ne  diminue 
pas. 

Usages  médicaux.  — Le  protoxyde  d’azole  liquéfié  a été  employé  par  les  den- 
tistes comme  anesthésique  local  pour  enlever  les  dents  ; on  avait  proposé  de 
se  servir  du  gaz  comme  anesthésique  général,  mais  il  produit  une  asphyxie 
rapide,  dans  les  conditions  ordinaires.  D’après  Paul  Bert,  on  obtient  un 
anesthésique  très  efficace  et  sans  dangers  en  faisant  respirer  un  mélange  de 
5/6  de  protoxyde  d’azole  et  de  1/6  d’oxygène  sous  une  pression  de  6/5  d’at- 
mosphère, ou  bien  encore  un  mélange  à volumes  égaux  d’oxygène  et  de 
protoxyde  d’azote  sous  une  pression  de  2 atmosphères. 

A la  suite  de  son  emploi,  on  a fréquemment  constaté  des  accidents  de 
glycosurie,  d’albuminurie,  etc.  (Laffont). 

Sous  le  nom  d'eau  oxy azotique , on  a préparé  une  eau  renfermant  environ 
2 litres  de  protoxyde  d’azote  pour  650  C.C.  L'administration  quotidienne 


Aussitôt  après  sa  préparation,  le  gaz  possède  une  odeur  légèrement  irritante  qu’il 
doit  à des  traces  de  bioxyde  d’azote  qu’un  lavage  même  soigné  n’a  pu  lui  enlever. 
Ap  rès  vingt-quatre  heures  de  séjour  dans  le  gazomètre,  cette  odeur  a disparu. 

Il  ne  faut  pas  conserver  trop  longtemps  le  gaz  dans  les  gazomètres  ; au  bout  de 
peu  de  temps,  par  diffusion,  il  est  mélangé  d'une  assez  forte  proportion  d’air  et  il  a 
perdu  ses  propriétés  anesthésiques. 


BIOXYDE  D’AZOTE  OU  OXYDE  AZOTIQUE  1,1 

d’une  bouteille  de  cette  eau,  prise  aux  repas,  augmente  notablement  la 
quantité  des  urines;  les  premiers  jours,  la  proportion  d’acide  un  que  aug- 
mente, mais  bientôt  elle  diminue  ; peut-être  pourra-t-on  I emp  over  cnn  1e 

la  gravelle  urique. 

i: acide  hypo-azoteux  AzOH  auquel  donne  naissance  l’hydratation  du  pio- 
toxvde  d’azote  est  sans  intérêt  pour  nous. 


BIOXYDE  D'AZOTE 


OU  OXYDE  AZOTIQUE 


AzO  = 30 


Az  = 14  = 46,66 
O = 16  = 53,34 
30  100.00 


\ 


Prépar \tion  — 1°  On  fait  réagir  à la  température  ordinaire,  de  l'acide  azo- 
tique étendu  (Dens.  = 1,134)  sur  de  la  tournure  de  cuivre  ; l’opération  se 
fait  dans  un  flacon  de  Wolf  à 2 tubulures  ; la  réaction  est  représentée  par 

l’équation  suivante  : 

3 Cu"  + 8 Az03H  — 3 (AzO3)-  Cu"  + 4 H20  -f-  2 AzO 


On  peut  remplacer  le  cuivre  par  l’argent  ou  le  mercure. 

2°  On  chauffe  dans  un  ballon  un  mélange  d azotate  potassique,  de  chloiure 
ferreux  et  d’acide  chlorhydrique  (ou  de  sulfate  ferreux  et  d’acide  sulfurique). 
Le  gaz  obtenu  est  pur. 

6 FeCl-  + 8 HCl  + 2 Az03K  = 3 Fe2  Cl6  + 2 KOI  + 4 IPO  + - AzO 


3°  Dans  un  flacon  à 3 tubulures,  portant  un  tube  à brome  plongeant  jus- 
qu’au fond  du  flacon  sous  une  couche  de  mercure,  on  introduit  une  solution 
de  sulfate  ou  de  chlorure  ferreux  ; par  le  tube  à brome,  on  fait  arriver  une 
solution  concentrée  d’azotite  alcalin  ; on  obtient  ainsi  un  dégagement  régulier 
de  bioxyde  d’azote. 


Propriétés  physiques.  — Le  bioxyde  d azote  est  un  gaz  incoloïc  qui  a été 
liquéfié  à — 94°  sous  une  pression  de  71  atmosphères  (point  critique). 
On  ne  peut  connaître  ni  son  odeur  ni  sa  saveur,  parce  qu’aussitôt  qu’il  se  trouve 
en  contact  avec  l’oxygène,  il  se  transforme  en  hypoazotide.  Sa  densité 
est  1.038.  Urt  litre  pèse  1,343.  Son  coefficient  de  solubilité  dans  1 eau  est 
de  0,030,  dans  l’alcool  0,316.  La  chaleur  le  décompose  en  azote  et  peroxyde 

d’azote. 


Propriétés  chimiques.  — L’oxygène  le  transforme  en  peroxyde  d azote. 

Il  est  impropre  à la  combustion  ; il  n’y  a que  les  corps  très  avides  d oxy- 
gène tels  que  le  phosphore,  le  potassium,  etc.,  qui  puissent  y brûler. 
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Les  dissolutions  d’un  sel  ferreux  absorbent  avidement  le  bioxyde  d’azote  et 
passent  de  la  couleur  vert  bleuâtre  qui  leur  est  propre  au  rouge  brun  d’autant 
plus  foncé  que  l’absorption  a été  plus  considérable.  Cette  propriété  est  uti- 
lisée pour  séparer  le  bioxyde  d’azote  des  autres  gaz.  La  quantité  de  bioxyde 
d’azote  que  dissout  le  sel  ferreux  est  indépendante  du  genre  du  sel  et  du 
degré  de  dilution  ; elle  est  proportionnelle  au  poids  du  fer  ; les  composés 
formés  sont  plus  solubles  que  les  sels  ferreux  correspondants;  le  vide  les 
décompose  (J.  Gay). 

Un  mélange  de  bioxyde  d’azote  et  de  vapeurs  de  sulfure  de  carbone  brûlé 
en  répandant  une  vive  lumière  douée  des  propriétés  photogéniques  de  la 
lumière  solaire.  On  peut  obtenir  cette  flamme  d’une  manière  continue  en  ver- 
sant du  sulfure  de  carbone  dans  le  ilacon  producteur  d’AzO. 

Le  bioxyde  d’azote  peut  jouer  le  rôle  d’un  radical  monoatomique  ; on  le 
désigne  alors  sous  le  nom  de  nitrosyle ; les  produits  organiques  qui  ren- 
ferment ce  radical  sont  dits  nitrosés. 

Lorsqu’on  ajoute  du  sulfhydrate  d’ammoniaque  à une  solution  de  sulfate 
ferreux  saturée  de  bioxyde  d’azote  et  qu’on  chauffe  à 100°,  puisqu’on  évapore, 
on  obtient  un  produit  complexe  renfermant  le  groupe  AzO,  du  soufre  et  du 
fer,  et  appartenant  à une  série  de  composés  très  remarquables,  les  nitrosul- 
f lires  de  fer  découverts  par  Houssin. 


Caractères.  — Ce  gaz  est  facile  à caractériser  par  sa  propriété  de  donner  du 
peroxyde  d’azote  au  contact  de  l’air  ou  de  l’oxygène. 


Usages.  — Ce  corps  sert  de  réactif  pour  reconnaître  le  protoxyde  d’azote  de 
l'oxygène.  On  peut  doser  les  azotates  d’après  le  volume  de  ce  corps  qu’ils 
dégagent. 

Il  j oue  un  rôle  important  dans  le  réactif  de  Poutet,  la  préparation  de  la 
pommade  citrine  et  la  fabrication  de  l’acide  sulfurique. 


Toxicologie.  — Non  seulement  il  est  impropre  à la  respiration,  mais  encore 
il  est  dangereux,  parce  que  les  poumons  renferment  assez  d’oxygène  pour  le 
transformer  en  hypoazotide  qui  agit  énergiquement  sur  l'économie. 


ANHYDRIDE  AZOTEUX 


Az203  = 76 


Az  = 28  = 36,84 
O3  = 48  = 63,17 
76*  100,00 


L’anhydride  azoteux  se  forme  lorsque  l’oxygène  rencontre  le  bi-oxyde  d'azote 
en  grand  excès  ; il  s’en  produit  également  dans  la  plupart  des  cas  où  il  y a 
production  de  peroxyde  d’azote. 

C’est  un  liquide  bleu  bouillant  à — 2°. 


AZOTITES 
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V acide  azoteux  AzO*H,  qui  n’est  stable  qu’à  très  basse  température,  est 
bleu  comme  l’anhydride  et  se  forme  quand  on  traite  celui-ci  par  une  petite 
quantité  d’eau  à 0°. 

Une  légère  élévation  de  température  le  décompose  en  acide  azotique  et 
bioxyde  d’azote,  et  il  suffit  d’une  molécule  d’eau  pour  décomposer  3 molécules 

d’anhydride.  . . 

Néanmoins  l'acide  azoteux  peut  exister  en  solution  très  étendue  et  Ironie. 

Cette  solution  est  d’un  bleu  clair  et  abandonne  des  bulles  de  bioxyde  d azote 
lorsqu’on  y introduit  des  corps  en  poudre,  sans  action  chimique,  comme  le 
sable,  le  charbon,  etc. 


AZOTITES 

Préparation.  — i°  En  taisant  passer  du  bioxyde  d azote  sur  du  bioxvde  de 
baryum  légèrement  chauffé,  on  obtient  de  l’azotite  barytique  ; 

2°  Eu  faisant  réagir  l’oxygène  sur  le  bioxyde  d azote  en  présence  d un  alcali , 
3°  Par  calcination  modérée  des  azotates  alcalins  ; 

4°  En  faisant  bouillir  une  solution  d’azotate  de  plomb  avec  du  plomb 
métallique. 

Propriétés.  — Les  azotites  sont  solubles  dans  l’eau  ; ils  sont  décomposables 
par  la  chaleur.  Beaucoup  sont  solubles  dans  1 alcool.  L azotite  d argent  est 
peu  soluble. 

Caractères.  — 1°  L’acide  azoteux  décompose  1 iodure  de  potassium  et 
met  en  liberté  l'iode  qu’on  peut  reconnaître  au  moyen  de  l’eau  amidonnée. 
On  préfère  quelquefois  l’iodure  de  zinc  amidonné  (réactif  de  1 romsdorff)  , 

2°  Les  azotites  sont  décomposés  par  l’acide  acétique.  C est  ainsi  que  si  1 on 
fait  bouillir  avec  de  l acide  acétique  une  eau  renfermant  des  azotites,  1 acide 
azoteux  est  mis  en  liberté  et  entraîné  avec  la  vapeur  d eau  ; les  premières 
gouttes  d’eau  qui  distillent  en  présentent  alors  les  caractères.  L acide  azoteux 
est  le  seul  corps  susceptible  de  réagir  sur  l’iodure  de  potassium  qui  soit 
déplacé  par  l’acide  acétique  ; 

3°  Les  sels  ferreux  sont  oxydés  ; 

4°  L’acide  sulfureux  est  oxydé  ; 

5°  Les  sels  mercureux  sont  réduits  et  donnent  un  dépôt  noir  de  mercure 
métallique  ; 

6°  L’acide  pyrogallique  colore  en  brun  les  dissolutions  même  assez  (“ten- 
dues des  azotites,  acidulées  par  l’acide  sulfurique; 

7°  Si  à un  azotite  alcalin,  on  ajoute  une  dissolution  de  cyanure  de  potas- 
sium, puis  un  peu  d’une  dissolution  neutre  de  chlorure  de  cobalt  et  d acide 
acétique,  la  liqueur  se  colore  en  rose-orangé  par  suite  de  la  formation  de 
nitro-cyano-cobaltate  de  potasse  ; 

8°  L’indigo  blanc  est  ramené  au  bleu  par  les  azotites  ; 

0°  Une  solution  à 1/200  de  métaphénylène-diamine  dans  les  acides  chlor- 
hydrique ou  sulfurique  très  dilués  est  colorée  en  brun  par  l’acide  azoteux.  Cette 
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réaction  permet  de  constater  une  partie  d’acide  azoteux  dans  dix  millions  de 
parties  d’eau  (Griess)  ; 

10°  A 10  G.  G.  du  liquide  à essayer  on  ajoute  successivement  une  goutte  d’acide 
chlorhydrique  à 1/4,  une  goutte  d’une  solution  à peu  près  saturée  d’acide 
sulfanilique  et  une  goutte  d’une  solution  saturée  de  chlorure  de  naphtvlamine; 
la  coloration  produite  varie  du  rose  faible  au  rouge  rubis  (Warrington); 

11°  L’acide  chromique  est  réduit  par  l’acide  azoteux.  Cette  réaction  a été 
utilisée  quantitativement  par  Mohr; 

lü2°  La  solution  acéto-phénique  (phénol  pur  3 ; acide  acétique  37)  est 
ajoutée  à une  solution  d’azotite  ; puis  on  ajoute  de  l’ammoniaque  et  de  l’eau  : 
on  obtient  une  coloration  jaune.  Cette  réaction  a été  proposée  comme  quan- 
titative pour  un  procédé  colorimétrique  ; malheureusement  les  azotates  en 
présence  des  azotites  réagissent  comme  ceux-ci  (Grandval  et  Lajoux). 

13°  Dans  une  solution  sulfurique  à 1/5  du  liquide’ à examiner  on  ajoute 
de  la  résorcine,  on  obtient  une  coloration  jaune.  Ce  procédé  peut  être  utilisé 
pour  un  dosage  colorimétrique  (Wilson). 


Dosage.  —1°  En  l’absence  d'azotates,  on  dose  les  azotites  soit  en  trans- 
formant leur  azote  en  ammoniaque,  soit  en  mesurant  leur  action  oxydante 
sur  un  sel  ferreux  ; 

2°  En  présence  de  l’acide  azotique,  ou  emploie  une  dissolution  de  per- 
manganate de  potasse,  en  prenant  la  précaution  d’étendre  assez  la  liqueur 
pour  empêcher  la  transformation  par  l’eau  en  acide  azotique  et  bioxyde  d’azote 
de  l’acide  azoteux  mis  en  liberté.  On  y arrive  en  mettant  au  moins  5000  parties 
d’eau  pour  une  partie  d’acide  azoteux  anhydre  ; 

3°  Mohii  les  dose  en  les  mettant  en  présence  d’un  excès  d’acide  chromique, 
qu’il  titre  ensuite  avec  une  solution  d'un  sel  ferreux. 

4°  Vivier  a proposé  d’utiliser  l’action  de  l’acide  azoteux  sur  l’urée  et  de 
mesurer  le  volume  d’azote  produit  dans  la  réaction  ; 

5"  Tiemann  et  Kubel  ajoutent  à 100  C.  C.  de  l'eau  à analyser  un  excès  de 
permanganate,  puis  6 à 8 C.  C.  d’acide  sulfurique  à 1/5  et  aussitôt  une  solu- 
tion titrée  de  sulfate  double  de  fer  et  d’ammoniaque  jusqu’à  décoloration,  puis 
de  nouveau  du  permanganate  jusqu’à  production  de  coloration  rouge  pâle, 
quand  même  ce  ne  serait  que  pour  un  temps  très  court.  En  retranchant  de 
la  quantité  totale  de  permanganate  employée,  la  quantité  correspondante  de 
solution  de  fer  ajoutée,  la  différence  représente  le  permanganate  qui  a oxydé 
l’acide  azoteux  ; 

6°  Le  procédé  Griess  ou  Warrington  peut  être  employé  en  opérant  com- 
parativement avec  des  solutions  titrées  d’un  azotite. 

7°  Nous  avons  indiqué  en  quoi  péchait  le  procédé  Grandval  et  Lajoux,  si 
on  se  trouvait  en  présence  des  azotates. 


PEROXYDE  D'AZOTE  ou  HYPO-AZOTIDE  AzO!  ou  Az*Os 


Ce  corps  se  prépare  en  calcinant  l’azotate  de  plomb  dans  une  cornue  en 


grès. 


(Az03)2Pb  = PbO  -f  0 + AzsOl 


ACIDE  AZOTIQUE 
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C’est  un  liquide  orangé,  bouillant  à 22°.  A 130°,  sa  lorniule  coirespond  a 
AzO2  ; par  refroidissement  elle  correspond  à Az-O. 

Ce  n’est  pas  un  acide,  car,  mis  en  contact  avec  les  bases,  il  donne  un 
mélange  d’azotites  et  d’azotates. 

Ce  corps  peut  fonctionner  comme  un  radical  : le  nitrile  ou  cizotyle(  AzO2); 
c’est  ce  radical  qui  existe  dans  les  composés  organiques  nitrés,  dans  lesquels 
il  remplace  un  atome  d’hydrogène. 


ANHYDRIDE  AZOTIQUE  Az-’O’ 

Ce  corps,  découvert  par  Sainte-Claire-Deville,  se  prépare  soit  en  faisant 
passer  un  courant  de  chlore  sec  sur  de  l’azotate  d’argent  chauffé,  soit  en  chauf- 
fant un  mélange  d’acide  azotique  monohydraté  et  d’anhydride  phosphorique. 

Il  cristallise  en  prismes  droits  fusibles  à 29°, 3,  bouillant  de  48  à 30"  et  très 
instables. 


ACIDE  AZOTIQUE 

Az  = 14  = 22,22 
AzÜ3II  = 63  O3  48  = 76,19 
Il  = 1 = 1,39 

63"  100,09 


Synonymie.  — Acide  nitrique  ; esprit  de  nitre  ; eau-forte. 

Historique.  — Ce  corps  était  connu  de  Geber,  au  vin0  siècle. 

Formation.  — L’acide  azotique  se  forme  par  l’action  de  l’étincelle  électrique 
sur  l’air  humide  (orages)  ; il  se  produit  toutes  les  fois  qu’il  y a oxydation 
au  contact  de  l’air,  en  présence  des  bases. 

Tous  les  corps  azotés  par  l’action  de  l’ozone  ou  des  corps  poreux,  surtout 
en  présence  des  bases,  donnent  des  azotates. 

Nitrification.  — Ce  phénomène  procède  essentiellement  de  deux  causes 
bien  différentes  ; les  corps  azotés  en  présence  des  bases,  de  l’humidité  et  des 
corps  poreux  donnent  naissance  à des  azotates  ; c’est  sur  ces  principes  qu’on 
construisait  autrefois  les  nitrières  artificielles;  l’évaporation  dans  les  pays 
chauds  produit,  d’après  Sciioenbein,  de  l’azoLitc  d’ammoniaque,  lequel  se 
transforme  en  azotate  au  contact  de  l’air. 

A ces  conditions  s’en  joint  une  autre,  sans  doute  la  plus  importante  ; c’est 
la  présence  de  divers  ferments  parmi  lesquels  le  plus  abondant  serait  le  micro- 
coccus  punctiforme , étudié  par  Sciiloesing  et  Muntz.  Ce  ferment  est  un  orga- 
nisme aérobie  dont  la  fonction,  nulle  à 0°,  maximum  à 37°,  s’arrête  à 30°  ; à 
100°,  il  est  tué  ; on  le  trouve  surtout  dans  le  terreau,  la  terre  arable,  les 
eaux  de  rivières,  etc. 


CHIMIE  MÉDICALE. 
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Etat  naturel.  — L’acide  azotique  se  trouve  dans  les  pluies  d’orages;  il  y a 
des  traces  d’azotates  dans  les  urines  à l’état  normal  ; on  trouve  dans  la  nature 
les  azotates  de  potassium,  de  calcium,  de  magnésium  ; mais  l’azotate,  de 
beaucoup  le  plus  commun,  est  l’azotate  sodique,  qui,  au  Chili,  forme  des 
bancs  énormes. 

Préparation.  — Pour  le  préparer,  on  décompose  un  azotate  alcalin  par 
l’acide  sulfurique,  de  manière  à obtenir  un  sulfate  monométallique. 

Az08Na  + S04H2  =r  Az03ll  -f  SO'Nall 


Si  l'on  employait  une  moindre  quantité  d’acide  sulfurique,  de  manière  à 
obtenir  un  sulfate  neutre,  il  faudrait  chauffer  beaucoup  plus  et  une  partie 
de  l'acide  azotique  serait  décomposée  par  l’action  de  la  chaleur. 

Dans  les  laboratoires,  on  opère  dans  une  cornue  en  verre,  dont  le  col 
s’engage  librement  dans  un  ballon  récipient  refroidi  par  un  filet  d’eau.  Eu 
industrie,  on  opère  dans  de  grandes  chaudières  en  fonte. 

Le  produit  ainsi  obtenu  contient  un  assez  grand  nombre  d’impuretés,  et 
notamment  : acide  sulfurique,  chlore,  vapeurs  nitreuses,  etc. 


Pour  le  purifier,  le  Codex  fait  précipiter  le  chlore  par  l’azotate  d'argent, 
l'acide  sulfurique  par  l’azotate  barytique,  fait  décomposer  les  vapeurs 
nitreuses  par  le  bichromate  de  potasse  ou  l’urée  et  distille  (1). 


L’acide  azotique  ainsi  obtenu  correspond  sensiblement  à la  formule  Az03H, 
2II20.  Si  l’on  veut  obtenir  l’acide  Az03H,  on  mélange  l'acide  du  commerce, 
aussi  concentré  que  possible,  à son  volume  d’acide  sulfurique  à 1,84;  on 
introduit  le  mélange  dans  une  cornue  de  verre  munie  d’un  récipient  refroidi 
par  un  courant  d’eau,  et  on  recueille  par  distillation  un  volume  de  liquide 


(1)  « Acide  azotique  du  commerce  à 1,39  .....  2000  grammes. 

Introduisez  l’acide  azotique  dans  un  flacon  bouché  à l’émeri;  versez  goutte  à 
goutte  de  l’azotate  d’argent  en  solution  saturée  jusqu’à  cessation  de  précipité;  ajou- 
tez 20  grammes  d’azotate  de  baryte  en  poudre  très  line,  brassez  fortement  le  mélange 
et  prolongez  le  contact  pendant  douze  heures  en  agitant  de  temps  en  temps.  Laissez 
déposer.  Prélevez  une  petite  quantité  de  l’acide  limpide,  étendez-le  de  dix  fois  son 
poids  d’eau  distillée  et  assurez-vous  que  ce  mélange  n’est  plus  troublé  par  les  azo- 
tates d’argent  et  de  baryte.  Décantez. 

Introduisez  dans  une  cornue  en  verre  (lig.  330),  de  capacité  suffisante,  20  grammes 
environ  de  bichromate  de  potasse  pur  1 . Versez-y  ensuite  l'acide  azotique  au  moyen 
d’un  tube  que  vous  introduirez  par  le  col  de  la  cornue  et  qui  descendra  jusque  dans 
la  panse.  Retirez  ce  tube  avec  précaution,  de  manière  à ne  point  répandre  de  liquide 
dans  l’intérieur  du  col;  adaptez  à la  cornue,  en  évitant  l’emploi  des  bouchons,  une 
allonge  et  un  ballon  en  verre  tabulé  que  vous  refroidirez  par  un  filet  d’eau.  Chauffez 
doucement  d’abord,  puis  augmentez  progressivement  le  feu,  et  distillez  presque 
complètement.  » Codex  1884. 

1 Ce  sel  peut  être  avantageusement  remplacé  par  la  moitié  de  son  poids  d'urée  cristal- 
lisée. 
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égal  ail  quart  du  volume  total.  L’acide  ainsi  obtenu  n est  pas  chimiquement 
pur,  mais  il  est  convenable  pour  être  employé  comme  caustique. 

Si  on  tenait  à l’avoir  pur,  il  faudrait  le  distiller  sur  de  1 azotate  de  bai  \ te 
parfaitement  sec  pour  le  débarrasser  de  l’acide  sulfurique  qu  il  aurait  pu 
entraîner  à la  distillation  ; on  le  dépouillerait  ensuite  de  1 acide  hypoazotique 
en  le  portant  à une  température  voisine  de  l’ébullition  et  en  le  soumettant 
à l’action  d’un  courant  d’acide  carbonique  pur  et  sec  que  l’on  maintiendrait 
jusqu’à  complet  refroidissement. 


Fig.  330.  — Préparation  de  l’acide  azotique. 


Propriétés  physiques.  — L'acide  azotique  le  plus  concentré  est  connu  sous 
le  nom  d 'acide  fumant  ou  $ acide  monohydraté.  C’est  un  acide  incolore 
quand  il  est  tout  à fait  pur,  mais  qui  jaunit  rapidement  à la  lumière.  Il  pos- 
sède une  densité  de  1,53  à 15°  (1)  et  bout  à 86°. 


TABLEAU  DONNANT  LA  RICHESSE  EN  Az03H  DES  SOLUTIONS  AQUEUSES  I)E  CET  ACIDE 
SUIVANT  LEUR  DENSITÉ  A + 15°,  D’APRÈS  J.  KOLLÎ 


AzO3  II 

A z*  O5 

DENSITÉ  A 15° 

AzO3  II 

A z*  O* 

DENSITÉ  A -{-  I 3" 

100 

85,80 

1,530 

50 

42,90 

1,317 

00 

77,22 

1 , 495 

40 

34, 32 

1,251 

80 

68,64 

1 , 460 

30 

25,74 

1,185 

70  1 

60,06 

1 , 423 

20 

17,16 

1, 120 

60 

51 , 48 

1.374 

13 

11,15 

1,0/7 

53, 802 

46,16 

1,359 

7,2 

6,18 

1 , 045 

4 

4,29 

1,022 

1 Hydrate  2 Az O3 II,  3 il* O. 

* — Az03H,  3IPO,  maximum  de  contraction. 
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Comme  l'acide  chlorhydrique,  l’acide  azotique  donne  avec  l’eau  des 
hydrates  dont  la  composition  est  fonction  de  la  température  et  de  la  pres-i 
sion  ; quelques  auteurs  ont  voulu  voir,  dans  certains  de  ces  hydrates,  des 
composés  analogues  aux  acides  pyro  et  orthophosphoriques. 

L'acide  azotique  officinal  ne  doit  pas  être  sensiblement  coloré;  il  doit  avoir 
une  densité  de  1,39  à + 13°  et  entrer  en  ébullition  à 119°.  À cet  état  de  con- 
centration, 1Ü0  grammes  renferment  54er,5  d’anhydride  azotique  ou  63fcT,6 
d’acide  azotique  Az03H. 

Propriétés  chimiques.  — L’acide  azotique  est  un  oxydant  énergique. 

Tous  les  métalloïdes,  à l’exception  du  chlore,  du  brome  et  de  l’iode,  sont 
attaqués  par  l’acide  azotique  : l’attaque  est  d’autant  plus  énergique  que 
l'acide  est  plus  concentré. 

L’hydrogène  naissant  réduit  l’acide  azotique  et  le  fait  passer  à l’état  d’am- 
moniaque 

Az03II  + 8 H = 3 H20  -f  Azll3 

Cette  réaction  s’applique  aux  composés  de  la  chimie  organique  ; elle  est 
utilisée  pour  le  dosage. 

Le.  plus  grand  nombre  des  métaux  est  attaqué  par  l’acide  azotique  ; l’at- 
taque est  facilitée  par  la  présence  d’un  peu  d’eau.  L’or,  le  platine  et  quelques 
métaux  qui  les  accompagnent  ne  sont  pas  attaqués  par  cet  acide  ; l’étain  et 
l’antimoine  fournissent  des  produits  insolubles  dans  l’eau,  les  acides  stan- 
nique  et  antimonique  ; tous  les  autres  métaux  fournissent  des  azotates  solubles. 

Le  fer  présente  une  particularité  remarquable  ; mis  en  contact  avec  l’acide 
Az03H,  il  n’est  pas  attaqué  ; bien  plus,  quand  on  le  sort  de  ce  liquide  et 
qu’on  le  plonge  dans  l’acide  hydraté,  il  reste  inattaqué,  tandis  que,  dans 
les  conditions  ordinaires,  la  réaction  se  fait  avec  énergie  ; en  touchant  le 
fer  passif  avec  une  tige  d’un  autre  métal,  ou  en  faisant  le  vide  au-dessus, 
l’attaque  a lieu  aussitôt  : bien  des  théories  ont  été  proposées  pour  expliquer 
ces  phénomènes. 

Dans  l’attaque  des  métaux  par  l’acide  azotique,  il  se  forme  toujours  un 
peu  d’hydrogène,  qui  réduit  de  l’acide  et  donne  naissance  à de  l’ammoniaque. 

Avec  l’acide  chlorhydrique,  l’acide  azotique  donne  de  Veau  régale , qui 
jouit  de  la  propriété  de  dissoudre  l’or  ; les  auteurs  donnent  des  explications 
différentes  sur  le  mode  d’action  de  ce  mélange,  qui  attaque  l’or,  tandis  qu’au- 
cun des  deux  composants  ne  jouit  de  cette  propriété  ; quelle  que  soit  la 
théorie  adoptée,  il  est  certain  qu’il  se  produit  du  chlore. 

Le  Codex  prépare  l’eau  régale  de  la  manière  suivante  : 

« Acide  azotique  officinal 80  grammes. 

Eau  distillée 20 

Acide  chlorhydrique  officinal.  . . . 300  , — 
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Mêlez  d’abord  l’acide  azotique  et  l’eau  dans  un  flacon  à l’émeri  et  ajoutez 
l’acide  chlorhydrique  ; placez  le  flacon  à l’abri  de  la  lumière  et  ne  le  bouchez 

qu’au  bout  de  quelques  jours.  » 

L’eau  régale  a été  quelquefois  utilisée  en  pédiluves. 

L’acide  azotique  fumant  réagit  souvent  avec  une  grande  violence  sur 
les  substances  organiques;  la  paille,  la  sciure  de  bois  imprégnées  d acide 
azotique  peuvent  prendre  feu  spontanément  ; dans  d’autres  cas,  cette  action 
est  beaucoup  plus  calme  et  donne  lieu  à une  réaction  régulière,  qm  a pour 
effet  d’introduire  dans  la  molécule  organique  un  groupement  mtr, le  (AzU  ), 

qui  se  substitue  à un  atome  d’hydrogène. 

L’acide  azotique  colore  un  grand  nombre  de  substances  organiques  en 
jaune  ; cette  couleur  ressemble  à celle  produite  par  l’iode,  mais  d'est  facile 
de  les  distinguer  ; les  taches  d’acide  azotique  sont  avivées  par  l’action  des 
alcalis,  tandis  que  celles  produites  par  l’iode  disparaissent. 

Caractères.  — 1°  L’acide  azotique  ne  donne  pas  de  précipité  avec  la  solu- 
tion d’azotate  d’argent  ou  de  chlorure  de  baryum,  même  apres  calcination  ; 
2°  Avec  l’acide  chlorhydrique,  il  donne  naissance  à de  l’eau  régale,  qui 


dissout  l’or; 

3°  Si  l’on  mélange  de  l’acide  azotique  ou  un  azotate  avec  un  peu  de  tour- 
nure de  cuivre,  et  si  l’on  chauffe  le  mélange  dans  un  tube  à essais  avec  de 
l’acide  sulfurique  concentré,  l’air  du  petit  tube  se  colore  en  rouge-jaunâtre  ; 

4°  Dans  un  tube,  mettez  2 C.C.  de  réactif  de  Desbassyns  de  Richemond  (sul- 
fate ferreux  acide)  et  2 C.C.  du  liquide  à essayer  sans  mélanger  ; à la  surface 
de  contact,  il  se  produit  un  anneau  rose  ; 


5»  Dans  un  tube,  on  fait  bouillir  un  peu  d’acide  chlorhydrique  ; on  ajoute 
une  ou  deux  gouttes  de  solution  très  étendue  de  sulfate  d’indigo  ; on  tait 
encore  bouillir  ; la  liqueur  doit  rester  bleue  ; on  ajoute  un  peu  d acide  azo- 
tique, on  chauffe,  la  liqueur  se  décolore.  D’autres  corps,  notamment  le 
chlore,  produisent  cette  réaction  ; 

6°  On  dissout  de  la  brucine  dans  de  l’acide  sulfurique  concentré  et  put  , 
on  dépose  quelques  gouttes  de  ce  réactif  dans  une  capsule  en  porcelaine  ; à 
côté,  on  place  une  goutte  du  liquide  dans  lequel  on  recherche  l’acide  azo- 
tique : aux  points  de  contact  des  liquides,  la  solution  se  colore  immédiate- 
ment en  rouge  magnifique.  La  teinte  rouge  passe  bientôt  au  rouge-jaune.  La 
réaction  est  extrêmement  sensible;  elle  est  également  produite  par  1 acide 


chlorique  (1  /2oG000)  ; 

7°  A la  solution  à essayer,  on  ajoute  quelques  gouttes  d une  solution  de 
sulfate  de  paratoluidine  \ et  ensuite  un  égal  volume  d acide  sulfurique  con- 


1 On  pourrait  la  remplacer  avec  avantage  par  une  solution  sulfurique  de  fuchsine 
aniline. 
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centré,  de  manière  à ne  pas  mélanger  les  liquides  ; on  voit  aussitôt  apparaître 
à la  zone  de  séparation  des  liquides  une  zone  rouge  qui  passe  peu  à peu  au 
jaune  foncé  (1  /32000). 

L’acide  azoteux  donne  dans  les  mêmes  conditions  une  coloration  jaunâtre 
ou  brun  jaune  qui  ne 'passe  au  rouge  qu’au  bout  de  quelque  temps. 

L’acide  chlorique  et  d’autres  oxydants  fournissent  des  colorations  ana- 
logues; 

8°  A de  l’acide  sulfurique  concentré  on  ajoute  une  ou  deux  gouttes  du 
liquide  à essayer,  puis  on  introduit  dans  le  mélange  un  cristal  de  phénol 
et  on  chauffe  un  peu;  il  se  développe  une  coloration  foncée  qui,  en  général, 
‘est  rouge  ou  brune,  et  verte  dans  certaines  circonstances. 

9°  Le  couple  Zn-Cu,  l’hydrogène  naissant  transforment  l’acide  azotique  en 
ammoniaque,  qu’il  est  facile  d’isoler  et  de  recueillir; 

10°  Dans  un  tube  assez  court,  on  met  la  solution  à essayer  et  un  égal 
volume  d'acide  sulfurique  pur;  on  chauffe  légèrement  en  agitant;  au  moyen 
d’un  tube  effilé,  on  insuffle  de  l’air  pour  balayer  les  vapeurs  ou  gaz  qui  se 
- seraient  produits  ; on  ajoute  un  peu  de  cuivre  et  on  agite  ; au  bout  d’une 
demi-minute,  on  plonge  dans  le  tiers  supérieur  du  tube  l’extrémité  d'une 
baguette  de  verre  imbibée  d’une  solution  de  1 gramme  de  sulfate  de  diphé- 
nylamine  dans  un  mélange  de  50  C.C.  d’acide  sulfurique  et  de  50  G.C.  d’eau. 
Si  l’on  obtient  aussitôt  une  coloration  bleue  très  intense  de  la  partie  plongée, 
on  peut  presque  conclure  à la  présence  de  l’acide  azotique  ; si  cette  colora- 
tion était  peu  marquée,  elle  pourrait  provenir  de  la  présence  de  l’acide  chlo- 
-rique.  Dans  tous  les  cas,  si  l’on  n’obtient  pas  de  coloration  bleue,  on  a le 
•droit  d’affirmer  l’absence  de  l’acide  azotique. 

Les  essais  suivants  confirment,  en  cas  de  teinte,  la  présence  de  l'acide 
azotique. 

Dans  le  tube,  on  plonge  une  baguette  de  verre  imbibée  de  lessive  des 
savonniers,  qui  devra  être  descendue  presque  au  niveau  du  liquide;  au  bout 
de  quelques  instants  de  contact  avec  l’atmosphère  de  ce  tube,  s’il  s’y  trouve 
des  vapeurs  nitreuses,  elles  auront  donné  avec  l’alcali  un  mélange  d’azotate 
et  d’azotite.  On  peut  alors  mettre  le  bout  imbibé  de  la  baguette  en  contact 
avec  divers  réactifs  : phénol,  sulfate  ferreux,  ou  encore  avec  1 ou  2 C.C.  d’une 
solution  de  1 centigramme  de  fuchsine  dans  100  C.C.  d’acide  acétique  cris- 
tallisable  ; en  agitant,  il  se  produit  peu  à peu  une  coloration  violette,  puis 
bleue,  et  même  finalement  jaune  (Denigès). 

12°  Avec  une  solution  acide  de  chlorhydrate  de  cinchonamine  on  obtient 
un  précipité  presque  insoluble  dans  l’eau  acidulée  par  n’importe  quel  acide: 

13°  On  mélange  1/2  C.C.  de  solution  à essayer,  une  goutte  d’acide  chlor- 
hydrique, une  goutte  de  solution  de  résorcine  à 1/10  et  2 C.C.  d’acide  sul- 
furique. La  présence  de  l’acide  azotique  se  révèle  par  une  coloration 
.pourpre  encore  perceptible  à une  dilution  de  1 pour  500  000  (Lindo)  ; 

14°  On  ajoute  au  maximum  1 milligramme  d’acide  pyrogallique  par  C.C.  de 
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solution,  puis  on  fait  arriver  au  fond  du  tube  un  peu  d'acide  sulfurique;  a 
la  surface  de  contact  il  se  produit  une  coloration  brune;  la  couleur  est  .e 
lement  jaune,  si  la  quantité  d’acide  azotique  est  très  tain  c. 

La  réaction  est  sensible  à 1/10  de  milligramme  par  litre  d eau  ; 

15"  Ou  traite  la  solution  par  l’acide  sulfurique,  puis  par  une  solution  sul- 
furique de  carbazol ; il  se  produit  une  coloration  verte  (1/2  000  000). 

Dosage.  — 1°  Quand  l’acide  est  pur,  sa  densité  suffit  pour  indiquer  sa 
richesse  (voy.  table,  p.  421) 

2°  Les  procédés  acidimétriques  habituels  sont  applicables  (1) , 

3°  L’azotate  de  cinchonamine  est  insoluble  (Arnaud)  (2)  ; 

4°  Si  on  a affaire  à un  azotate  dont  la  base  est  volatile  ou  précipitable  par 
un  alcali,  on  peut  encore  arriver  par  un  dosage  acidimetnque  (3). 

Si  la  base  est  précipitable  par  la  baryte,  on  ajoute  un  exces  d eau  de 
baryte  ; on  filtre  ; on  enlève  l'excès  de  baryte  par  un  courant  d acide  carbo- 
nique; on  filtre  ; l'azotate  est  à l’état  d’azotate  de  baryte,  dans  lequel  on 

dose  la  barvte  par  l’acide  sullurique;  ... 

5°  En  chauffant  un  azotate  alcalin  avec  du  chlorure  d ammonium, 


(1)  Appareils.  — Vase  à précipité. 
Pipette  de  10  C.C. 

Burette  graduée  par  1 10  de  C.C. 
Ballon  jaugé  de  1 000  C.C. 


Réactifs.  — Liqueur  normale  alcaline. 

Tournesol  ou  phtaléine. 

Mode  opératoire.  - Pesez  99  grammes  de  l’acide  à essayer;  étemlez-le  d’eau  de 
manière  à faire  1 000  C.C.  prenez-cn  10  C.C.;  mettez-les  dans  le  vase  a précipité  avec 
quelques  gouttes  de  phtaléine  ou  de  tournesol  ; au  moyen  de  la  burette  giaduee, 
ajoutez  la  liqueur  N.  alcaline  jusqu’à  changement  de  teinte  du  réactif  colore. 

' La  simple  lecture  de  la  burette  donnera  la  richesse  de  la  liqueur  en  acide  azotique 
officinal,  de  1,39  de  densité,  ayant  pour  formule  AzO  TI,  2ILO. 

(2)  La  liqueur  est  neutralisée  par  l’acide  sulfurique  ou  la  soude  suivant  qu’elle  est 
alcaline  ou  acide;  on  élimine  les  chlorures,  s’il  y en  a,  par  l’acétate  d’argent  dont  on 
enlève  l’excès  par  quelques  gouttes  de  phosphate  de  sodium  : on  évaporé  presque  a 
sec  - on  liltre-  on  acidulé  par  l’acide  acétique  et  on  précipite  par  une  solution  chaude 
de  sulfate  de  cinchonamine  ; on  laisse  reposer  douze  heures  ; on  libre,  on  lave  avec 
de  l’eau  saturée  d’azotate  de  cinchonamine  à la  température  ambiante  ; on  seche  a 

100°  et  on  pèse.  . 

359  grammes  d’azotate  de  cinchonamine  correspondent  a 03  gr.  d acide  azotique 

ou  à 101  d’azotate  potassique. 


(3)  Si  on  a affaire  à l’azotate  d’ammoniaque,  on  chauffe  avec  un  volume  connu  et 
en  excès  de  liqueur  normale  alcaline  jusqu’à  ce  que  toute  l’ammoniaque  soit  ehassee; 
on  détermine  alors  l’excès  de  liqueur  alcaline  au  moyen  d’une  liqueur  acide. 

La  plupart  des  azotates  métalliques  permettent  le  titrage  direct  au  moyen  dune 
liqueur  normale  alcaline  parce  que  ces  azotates  ont  une  réaction  acide  etque  lesoxydes 
précipités  ne  réagissent  pas  sur  les  réactifs  colorés. 

C’est  ainsi  que  l’on  peut  titrer  les  azotates  de  zinc,  de  mercure,  de  bismuth,  etc. 
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forme  de  l’azotale  d’ammoniaque  qui  se  décompose  ; il  reste  un  excès  de 
chlorure  d’ammonium  qui  se  volatilise  et  une  quantité  de  chlorure  alcalin 
correspondant  à la  quantité  d’azotate  alcalin  et  qu’on  dose  par  une  liqueur 
titrée  d’azotate  d’argent  ; 

6°  On  peut  mettre  en  liberté  l'acide  azotique  soit  par  voie  humide  au 
moyen  de  l’acide  sulfurique,  soit  par  voie  sèche  au  moyen  de  la  silice  ou  du 
bichromate  de  potasse;  dans  le  premier  cas  on  recueille  le  produit  mis  en 
liberté  et  on  le  titre  par  un  procédé  acidimétrique  ; dans  le  second  cas, 
c’est  la  perte  de  poids  qui  fait  connaître  la  proportion  d’acide  azotique  ; 

7°  Un  grand  nombre  de  procédés  sont  basés  sur  la  propriété  suivante  ; 
l’acide  azotique  en  liqueur  acide  et  en  présence  d’un  excès  de  sel  ferreux  est 
décomposé;  il  se  dégage  AzO  et  il  se  forme  un  sel  ferrique  ; la  réaction  est 
représentée  par  l’équation  suivante  : 

Pour  l’acide  chlorhydrique 

6 FeCl2  + 8 HCl  + 2 Az03K  = 3 Fe2Cl6  + 2 KC1  + 4II2Ü  + 2 AzO 
Pour  l’acide  sulfurique 

6 S2OiFe"  + 4 SO‘H*  + 2 Az03K  = 3 (S05)3Fe*  + S04K2  + 4 II20  + 2 AzO 

Cette  réaction  a été  utilisée  sous  toutes  ses  formes. 

(a)  On  dose  le  sel  ferreux  avant  et  après  l’expérience  (1). 


(I)  PROCÉDÉ  BAI  LU  A G HE 

Matériel.  — 1°  Matras  jaugé  de  250  C.C.  sur  lequel  s’ajuste  un  bouchon  de  caout- 
chouc traversé  par  deux  tubes  ; le  premier  est  un  tube  de  5 à 6 centimètres  effilé  à sa 
partie  supérieure  ; le  second  descend  à un  demi-centimètre  du  fond  du  ballon  ; il  est 
surmonté  d’un  entonnoir  à robinet  de  35  à 40  C.C.  de  capacité  ; 

2°  Pipettes,  1 de  50  C.C.,  1 de  10  C.C.,  ; 

3°  Eprouvettes  à pied  graduées,  2 de  23  C.C.  ; 

4°  Burette  graduée  par  1 10  de  C.C. 

Réactifs.  — ■ 1°  Liqueur  titrée  de  bichromate  de  potasse  (17sr, 85  de  ce  sel  pur  et  sec 
par  litre). 

2°  Liqueur  de  sulfate  ferreux  contenant  par  1 000  C.C.  100  grammes  sulfate  ferreux 
et  75  C.C.  acide  sulfurique  pur. 

Il  faut  vérifier  si  cette  liqueur  correspond  à volumes  égaux  à la  précédente. 

3°  Liqueur  titrée  d’azotate  sodique  à 50  grammes  de  ce  sel  pur  et  sec  par  litre,  en 
solution  dans  l’eau  saturée  de  bicarbonate  de  soude. 

4°  Solution  saturée  de  bicarbonate  de  soude  à froid. 

5°  Solution  de  ferricyanure  de  potassium  à 2/1000  ; il  est  mieux  de  la  préparer  au 
moment  du  besoin. 

Mode  opératoire.  — On  introduit  dans  le  ballon  de  250  C.C.  la  liqueur  titrée  de 
sulfate  ferreux,  puis  environ  23  C.C.  d’acide  sulfurique;  on  lave  avec  une  pissette  les 
parois  du  ballon  : on  agite,  on  met  en  place  le  bouchon;  on  verse  dans  l’entonnoir, 
le  robinet  étant  fermé,  25  C.C.  de  la  solution  de  bicarbonate  de  soude  ; on  ouvre  avec 
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(, b ) O il  dose  le  sel  ferrique  avant  et  après  l’expérience  (1). 

( ( c ) on  le  mesure  (2)  ; 

On  recueille  le  bioxyde  d’azote  ^ ^ Qn  je  transforme  en  acide  azotique. 


précaution  le  robinet;  on  porte  à 1 ébullition  avant  que  le  bicarbonate  de  soude  soit 
complètement  écoulé  (à  aucun  moment  l’air  ne  doit  pénétrer  dans  1 appareil) , on 
ferme  le  robinet;  dans  l’entonnoir  on  verse  10  C.C.  de  la  solution  d azotate  a es  ) 

faite  dans  la  proportion  de  50  grammes  par  1 000  C.C.  ...... 

A ce  moment  on  doit  porter  toute  son  attention  sur  la  continuité  de  1 ébullition 
le  dégagement  régulier  du  bi-oxyde  d’azote,  qui  ne  doit  jamais  devenir  tumultueux 
ni  s'arrêter,  si  toutefois  le  robinet  a été  bien  réglé.  A mesure  que  le  liquide  s écoulé 
le  contenu  du  ballon  brunit  de  plus  en  plus  : avant  que  l’entonnoir  soit  tout  a lait 
vide,  on  ferme  le  robinet  ; on  introduit  alors  25  nouveaux  C.C.  de  la  solution  de 
bicarbonate  de  soude  et  on  attend  que  la  teinte  brun-foncé  de  la  liqueur  ait  disparu. 

On  fait  alors  écouler  lentement  le  bicarbonate  et  l’on  ferme  le  robinet  avant  que 
l'entonnoir  ne  soit  complètement  vide.  On  laisse  bouillir  encore  cinq  minutes  et  1 on 

retire  du  feu.  , . , ,.  .....  , 

Le  bouchon,  l'intérieur  de  l’entonnoir  et  son  tube  sont  laves  a 1 eau  distillée,  e 

ballon  est  rempli  d’eau  distillée  bouillante  et  bouché  avec  précaution.  On  laisse 
refroidir  et  on  complète  le  volume  avec  de  l’eau  distillée  ; on  agite  et  on  prend  d ans 
une  capsule  de  porcelaine  200  C.C.  du  volume  total  pour  le  titrage.  On  verse,  en  agi- 
tant la  liqueur  de  bichromate  contenue  dans  la  burette  graduée  et  Eon  essaye  de  temps 
en  temps  si  une  goutte  de  la  liqueur  bleuit  encore  une  goutte  de  la  solution  de  1er- 

ricyanure. 

Calcul.  — Un  litre  de  liqueur  de  bichromate  correspond  à 10=r,192  d azotate 
sodique,  à 6sr,475  d’anhydride  azotique  et  à lsr, 6786  d’azote. 

Le  nombre  de  C.C.  de  bichromate  versé  est  multiplié  par  1,25;  le  chiffre  obtenu 
est  retranché  de  50  et  la  différence  x 0,33572  donne  directement  le  tant  pour  cent 

en  azote  du  nitrate  de  soude.  ... 

On  pourrait  remplacer  le  bichromate  par  le  permanganate,  ce  qui  éviterait  une 

méthode  à la  touche. 

(1)  On  peut  opérer  par  un  procédé  analogue  au  précédent,  mais  on  remplace  le 
sulfate  ferreux  par  le  chlorure  ferreux  et  l’acide  sulfurique  par  1 acide  chlorhydrique. 

Le  sel  ferrique  formé  est  dosé  soit  au  moyen  de  l’iodure  de  potassium  et  de  1 hy- 
posulfite  de  soude,  soit  au  moyen  du  chlorure  stanneux  et  de  l’iode. 


PROCÈDE  SCHLQESING 

Matériel.  — (fig.  331)  Ballon  de  250  C.C.  environ  de  capacité  muni  d’un  tube  à 
entonnoir  et  à robinet  (ou  à pince  agissant  sur  un  tube  de  caoutchouc)  et  d’un  tube 
à dégagement  qui  se  rend  dans  une  cuve  à eau  bouillie  et  alcalinisée  par  la  soude. 

Pipettes  jaugées,  2 de  5 C.C.  — 1 de  10  C.C. 

Éprouvettes  à pied,  1 de  50  C.C. 

_ à gaz  graduées  de  100  à 125  C.C.  2 au  moins. 

Réactifs.  1°  Solution  de  chlorure  ferreux  contenant  environ  160  grammes  de  1er 
par  litre. 

2°  Acide  chlorhydrique. 
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Nous  avons  donné  à propos  de  l’azote  un  certain  nombre  de  procédés. 

8"  L’acide  azotique  sous  l’influence  de  l’hydrogène  naissant  est  trans- 
formé en  ammoniaque  (1)  : on  peut  ou  bien  doser  l’ammoniaque,  ou  bien 


3°  Solution  d'azotate  sodique  à 06  grammes  par  litre  ou  à 80  grammes  d’azotate 
potassique;  5 C.C.  de  cette  solution  dégagent  environ  J 00  C.C.  de  gaz. 

Mode  opératoire.  — On  introduit  dans  le  ballon  50  C.C.  de  dissolution  de  chlorure 
ferreux,  puis  50  C.C.  d’acide  chlorhydrique.  On  fait  bouillir  pour  chasser  l’air  de 


Fig.  331.  — Dosage  de  l’acide  azotique  (Schloesing). 


l’appareil.  Quand  il  ne  se  dégage  plus  de  bulles,  on  couvre  le  tube  à dégagement 
avec  une  des  éprouvettes  graduées  remplies  d’eau,  et  par  l’entonnoir  on  fait  passer 
dans  le  ballon  5 C.C.  de  la  solution  titrée  d’azotate.  Le  bioxyde  d'azote  se  dégage. 
On  lave  l’entonnoir  avec  10  C.C.  d’acide  chlorhydrique  qu’on  fait  également  pénétrer 
dans  l’appareil  : quand  le  dégagement  gazeux  cesse,  on  enlève  l’éprouvette  et  on  la 
met  de  côté  dans  la  cuve  pour  mesurer  ultérieurement  le  volume  de  gaz  dégagé. 

On  cpère  avec  l’azotate  à titrer  comme  on  a opéré  avec  l'azotate  pur.  Le  ballon 
renferme  assez  de  chlorure  ferreux  pour  un  grand  nombre  d’opérations,  qu’on  fait 
successivement  lorsqu’on  a plusieurs  échantillons  à titrer.  L’eau  qui  s'évapore  du 
ballon  est  remplacée  par  celle  des  prises  d’essai  et  par  l’acide  chlorhydrique  qui  sert 
à laver  l’entonnoir. 

Calcul.  — Il  réside  dans  une  simple  comparaison  des  volumes  gazeux  obtenus. 

(1)  Tous  les  procédés  basés  sur  ce  principe  ne  donnent  pas  de  bons  résultats  en 
présence  des  substances  organiques,  tandis  queceluide  Sciiluksing  réussit  très  bien. 

Procède  de  Sicivert.  — Dans  un  ballon  de  300-350  C.C.  de  capacité,  on  introduit 
4 grammes  limaille  de  fer,  8 à 10  grammes  limaille  de  zinc,  16  grammes  d’hydrate 
de  potasse  solide,  100  C.C.  d’alcool  à 0,825  de  densité,  et  enfin  1 gramme  de  l’azotate 
à titrer.  Il  communique  avec  un  tube  contenant  un  volume  connu  de  liqueur  nor- 
male acide  titrée;  on  chauffe  doucement  et  on  continue  jusqu’à  ce  que  la  vapeur 
d’eau  apparaisse  dans  le  tube  à dégagement. 
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encore,  sachant  le  poids  ou  le  volume  d’hydrogène  qui  se  serait  dégagé  dans 
la  réaction  s'il  n’y  avait  pas  eu  d’acide  azotique,  déterminer  1 augmentation 
de  poids  ou  la  diminution  des  volumes  du  gaz  dégagé  due  a la  présence  de 

cet  acide  (Schulze).  ..  , , . . 

90  Les  procédés  de  dosage  de  l’azote  total  sont  évidemment  applicables  ici. 

10°  Parmi  les  réactifs  qui  indiquent  la  présence  de  l’acide  azotique  par 
leur  coloration,  beaucoup  ont  été  utilisés  pour  le  dosage  de  cet  acide  d apres 
l’intensité  de  la  coloration  obtenu. 

Citons  : Le  carbazol  ; 

La  diphénylammine  ; 

Le  phénol  et  mieux  encore  le  réactif  Grandval  et  Lajoux,  etc. 
Rappelons  que  dans  ces  sortes  de  dosages,  il  faut  opérer  avec  une  liqueur 
titrée,  ayant  à peu  près,  le  même  titre  que  la  solution  à examiner  et  qu  i 
faut  scrupuleusement  opérer  avec  les  mêmes  quantités  de  reactils,  a a 
même  température,  en  un  mot  avec  toutes  les  conditions  de  l’expérience  aussi 
semblables  que  possible. 

Essai.  — Après  avoir  constaté  que  l’acide  à examiner  possède  bien  la  den- 
sité voulue  et  le  titre  acidimétrique  correspondant,  on  cherche  s il  ne  con- 
tient pas  quelques  impuretés  et  notamment  les  suivantes  : 

Acides  chlorhydrique,  sulfurique,  vapeurs  nitreuses,  fer,  cuivre,  iode,  arse- 
nic. 

La  couleur  indiquerait  la  présence  des  vapeurs  nitreuses,  et  d’un  peu  de 
cuivre  ou  de  fer. 

L’iode  se  trouverait  en  chauffant  dans  un  tube  a la  partie  supérieure 
duquel  on  aurait  mis  un  papier  amidonné. 

Les  azotates  d’argent  et  de  baryum  indiqueraient  la  présence  des  acides 
chlorhydrique  et  sulfurique. 

Pour  rechercher  l’arsenic,  on  évaporerait  àsiecité;  011  reprendrait  le  résidu 
par  un  peu  d’acide  sulfurique  et  on  introduirait  dans  l’appareil  de  Marsh. 

Réactif.  — L'acide  azotique  est  très  fréquemment  employé  dans  les  labo- 
ratoires, comme  oxydant,  comme  dissolvant  des  métaux,  pour  la  recherche 
de  l’albumine.  Ou  en  fait  une  liqueur  normale  acide  (99  grammes  d acide 
officinal  par  litre). 

Usages.  — L'acide  azotique  sert  à préparer  l'acide  sulfurique,  l'eau  regale, 
les  azotates,  l’acide  picrique,  la  dextrine,  le  fulmi-eoton,  le  celluloïd,  le  ful- 
minate de  mercure,  pour  l’essai  des  bijoux,  des  bronzes,  dans  1 art  du  doreur, 
la  gravure  des  métaux,  la  coloration  des  bois. 

Il  produit  quelquefois  des  accidents  en  provoquant  l’inflammation  des 

-substances  organiques. 


11  suffit  alors  de  titrer  la  liqueur  acide. 

Ou  peut  opérer  en  liqueur  très  légèrement  acide  en  employant  le  couple  Zn-Lu 
qu’on  laisse  vingt-quatre  heures  en  contact. 
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Usages  médicaux.  — Le  Codex  indique  les  composés  azotiques  suivants: 

Acide  azotique  officinal,  Dens.  = 1,39  à h- 13°. 

— — alcoolisé  (39/200). 

Limonade  nitrique  ( 2/1000), 

Très  dilué,  l’acide  azotique  est,  comme  les  autres  acides,  un  tempérant; 
il  est  rapidement  éliminé  par  les  urines  à l’état  de  nitrate  de  soude;  il  est 
donc  à la  fois  tempérant  et  légèrement  diurétique.  On  l’a  administré  dans  la 
lièvre  typhoïde,  l’asthme,  le  scorbut,  l’albuminurie;  ses  effets  sont  douteux 
dans  ces  trois  dernières  maladies.  L’acide  azotique  dilué  a été  appliqué  topi- 
quementsur  les  gencives  dans  la  gingivite  ulcéreuse  épidémique;  on  en  fait 
avaler  de  3 à 6 gouttes,  dans  un  verre  d’eau  sucrée,  contre  l’enrouement  des 
chanteurs,  etc.  Appliqué  à son  degré  de  concentration  ordinaire,  sur  la  peau, 
pendant  un  temps  même  très  faible,  quand  il  y a eu  pour  ainsi  dire  simple 
contact,  il  produit  une  coloration  jaune  de  l’épiderme  qui  se  détache  au  bout 
de  4 à 5 jours.  Si  le  contact  a été  prolongé,  il  survient  une  eschare.  Appli- 
qué sur  une  plaie,  l'acide  nitrique  forme  une  eschare  qui  ressemble  assez  aux 
taches  blanches  produites  par  l’azotate  d’argent,  mais  qui  en  diffère  complè- 
tement par  sa  nature;  tandis  que  ces  dernières  sont  formées  par  du  chlorure 
d’argent  insoluble,  les  taches  blanches  produites  par  l’acide  azotique  sont 
formées  par  de  l’albumine  coagulée.  L'eschare  est  superficielle,  ou  du  moins 
elle  intéresse  peu  les  parties  sous-jacentes.  — On  ne  se  sert  de  l'acide  azotique 
concentré  que  pour  détruire  les  verrues,  ainsi  que  les  excroissances  ou  des 
bourgeons  charnus.  On  l’a  employé  pour  cautériser  les  ulcères  du  nez,  de  la 
bouche,  de  l’utérus,  ainsi  que  les  plaies  envenimées. 

Toxicologie.  Doses.  — La  quantité  la  plus  faible  d’acide  azotique  qui  ait 
donné  la  mort,  a été  suivant  Taylor  de  3fc,r,5  ; il  s’agissait  d’un  sujet  de  treize 
ans  qui  succomba  en  trente-six  heures.  Dans  d’autres  cas,  8 grammes  ont 
amené  la  mort  chez  des  adultes,  tandis  que  l’ingestion  de  13  grammes  et 
même  plus  a été  suivie  parfois  de  guérison.  Ces  résultats  différents  dépendent 
évidemment  du  degré  de  concentration  du  poison  ingéré,  et  de  la  quantité 
qui  a pu  être  rejetée  par  les  vomissements. 

Symptômes.  — Les  lésions  produites  par  l’acide  azotique  ont  la  plus  grande 
analogie  avec  celles  de  l’acide  sulfurique,  mais  elles  sont  moins  profondes, 
et  déplus  les  parties  touchées  présentent  une  coloration  jaune  due  à la  for- 
mation d’acide  xanthoprotéique ; l’épithélium  et  parfois  les  muqueuses  du 
tube  digestif  peuvent  se  détacher  sous  forme  d’un  long  tube.  L’estomac  ren- 
ferme un  liquide  épais,  jaunâtre,  parfois  sanguinolent  ; la  muqueuse  de  cet 
organe  est  ramollie,  parsemée  de  taches  noirâtres,  d’ecchymoses  entourées 
d’une  auréole  jaunâtre.  Le  sang  est  habituellement  fluide  et  noir  dans  le 


cœur. 
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Lorsque  la  mort  n’a  pas  lieu  rapidement,  elle  peut  survenir  au  bout  de 
plusieurs  semaines  et  même  de  plusieurs  mois,  par  suite  d une  gastrite  chro- 
nique, d’une  dyspepsie  opiniâtre,  de  rétrécissement  du  tube  digcsti  . 

Traitement.  - Le  traitement  de  l’intoxication  par  cet  acide  est  le  même 
que  celui  de  l’intoxication  par  les  autres  acides,  c’est-à-dire,  alcalis,  craie, 
cendres,  magnésie  délayés  dans  1 eau. 

Recherche.  — A l’ouverture  du  cadavre,  on  perçoit  souvent  1 odeur  de 
l'acide  cyanhydrique;  celle  odeur  se  développe  en  effet  quand  on  attaque 
plusieurs  substances  organiques  et  particulièrement  les  corps  gras  par 

l’acicle  azotique.  , , 

Pour  rechercher  l’acide  azotique,  on  essaie  d’abord  la  réaction  des  subs- 
tances contenues  dans  l’estomac  ; il  est  très  rare,  que  même  après  l’adminis- 
tration d’une  base  comme  contrepoison,  on  ne  trouve  pas  une  réaction  acu  e 
dans  quelque  repli  de  l’estomac.  Les  matières  sont  alors  neutralisées  par 
le  carbonate  potassique;  on  les  jette  sur  un  filtre  lavé  et  mouillé;  la  liqueur 
filtrée  est  concentrée  ; on  l’introduit  dans  une  cornue  avec  de  1 acide  sultu- 
rique;  on  chauffe;  les  produits  qui  distillent  sont  reçus  dans  une  solution 
étendue  de  carbonate  potassique;  on  obtient  ainsi  de  l’azotate  de  potasse 
que  l’on  cherche  à faire  cristalliser.  L’examen  microscopique  des  cristaux  et 
les  réactions  chimiques  donneront  des  renseignements  précis. 

Un  autre  procédé  consiste  à étendre  d’eau  les  liquides  de  l’estomac  ; on 
les  sature  à ce  moment  avec  du  carbonate  calcique  pur;  on  filtre  et  on  éva- 
pore à siccité.  Le  résidu  est  repris  par  de  l’alcool  concentré  qui  dissout  l’azo- 
tate calcique  et  laisse  la  majeure  partie  des  autres  sels;  on  chasse  l’alcool  par 
évaporation  ; on  reprend  par  l'eau  ; et  dans  la  liqueur  on  constate  les  carac- 
tères de  l’acide  azotique.  Au  lieu  de  carbonate  de  chaux,  on  pourrait  employ  er 
l’hydrate  de  quinine  ; mais  il  est  toujours  imprudent  d’introduire  un  alca- 
loïde dans  une  recherche  toxicologique. 

Elimination.  — L’acide  azotique  s’élimine  par  les  urines;  elles  sont  peu 
acides  le  premier  jour,  mais  le  deviennent  beaucoup  le  troisième;  on  peut 
rechercher  l’acide  azotique  en  concentrant  le  liquide  après  addition  de  car- 
bonate de  chaux,  et  continuant  l’opération  comme  nous  l’avons  indique  plus 

haut. 

Taches.  — Les  taches  d’acide  azotique  sur  les  vêtements  se  constatent  de 
la  manière  suivante  ; habituellement  elles  sont  jaunes;  après  quelque  temps, 
la  partie  tachée  devient  friable  ; on  prend  cette  partie  tachée,  on  la  lait 
bouillir  dans  l’eau,  et  dans  la  liqueur  filtrée,  on  recherche  les  caractères  de 

l’acide  azotique. 

Un  autre  procédé  consiste  à répandre  sur  la  tache  quelques  gouttes  d une 
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solution  de  carbonate  de  soude;  il  y a ordinairement  effervescence  ; avec  un 
morceau  de  papier  liltre,  on  enlève  ce  liquide  et  on  laisse  sécher  le  papier. 
Après  avoir  été  enflammé  puis  éteint,  ce  papier  continue  à brûler  dans  les 
endroits  qui  ont  été  mouillés,  s’il  y a de  l’acide  azotique. 

Dans  ces  essais,  il  faut  opérer. comparativement  sur  une  même  superficie 
d’étoffe  non  tachée,  afin  d’avoir  des  résultats  que  l’on  puisse  comparer. 


AZOTATES 


État  naturel.  — Dans  la  nature  on  trouve  les  azotates  de  soude  et  de 
chaux  ; dans  presque  toutes  les  plantes,  on  rencontre  l’azotate  de  potasse  ; 
quand  on  attaque  les  métaux  par  l’acide  azotique,  il  se  produit  une  petite 
quantité  d’azotate  d’ammoniaque. 

Classification.  — L’acide  azotique  est  un  acide  monobasique  et  les  azotates 
normaux  ont  pour  composition  Az03M.  En  outre  de  ces  azotates  normaux 
on  connaît  un  certain  nombre  de  sels  basiques  qu’on  peut  faire  dériver  de 
l’acide  ortho-azotique  inconnu  AzO'dP,  correspondant  à l’acide  phospho- 
rique.  Tels  sont  les  azotates  basiques  de  plomb  AzCPHPb",  (Az04)2Pb"3,  le 
sous-azotate  de  bismuth  AzCP  Bi'",  les  azotates  mercureux  et  mercurique 
basiques  AzO'fH(Hg2)"  et  (Az04)2Hg"3. 

Préparation.  — 1°  Action  de  l’acide  azotique  sur  les  métaux. 

2°  Action  de  l’acide  azotique  sur  les  oxydes,  les  carbonates,  etc. 

3°  Par  double  décomposition. 

AzCPNa  + KCI  = Az03K  + NaCl 

Propriétés.  — Tous  les  azotates  normaux  sont  solubles  dans  l’eau,  excepté 
ceux  d’émétine,  de  quinamine,  d’urée  et  de  cinchonamine.  Ils  sont  inodores 
à l'exception  de  quelques  azotates  basiques. 

La  chaleur  les  décompose. 

Avec  le  charbon  et  le  soufre,  ils  tendent  à former  des  sulfates  et  des  car- 
bonates ; si  le  charbon  est  en  excès,  on  obtient  un  sulfure  et  de  l’acide  carbo- 
nique, parce  que  le  charbon  réduit  les  sulfates  (Poudre  de  guerre). 

Les  métaux  sont  oxydés  quand  on  les  chauffe  avec  les  azotates  (Anlimo- 
niate  de  potasse). 

Pour  les  caractères  et  le  dosage,  voyez  Acide  azotique. 

Le  chlorure  d'azote  AzCl3  est  un  liquide  oléagineux,  jaune,  qui  détone 
avec  une  extrême  violence  et  avec  la  plus  grande  facilité;  son  étude  coûta 
deux  doigts  et  un  œil  à Dulong.  Pour  le  préparer,  on  remplit  de  chlore  une 
éprouvette  que  l’on  renverse  sur  une  capsule  contenant  une  solution  concen- 
trée de  sel  ammoniac  ; le  chlore  s’absorbe  peu  à peu,  la  solution  monte  dans 
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K cloche  et  à la  surface,  apparaissent  des  gouttelettes  oléagineuses  qui, 
lorsqutues  ont  acquis  une  certaine  dimension,  tombent  au  fond  de  la 

liqueur. 

Viodure  d'azote , dont  la  formule  n'est  pas  Parfaitement  établie 
i • „ uimtantP  dup  fou  prépare  ordinairement  en  traitant  i mot 

mikérisépar  de  l’ammoniaque  caustique.  Après  un  quart  d’iieure  environ 
ou  filtre  et  on  lave  à l’eau  la  poudre  noire  ainsi  obtenue,  et  on  la  seche 
des  doubles  de  papier  en  la  fractionnant  en  petites  portions. 


PHOSPHORE 


P — Poids  atomique  — 31,  poids  moléculaire  = 124. 


Historique.  — Au  moyen  âge,  Alchid  Bechir,  philosophe  arabe,  a parlé  le 
premier  du  phosphore  d’escarbouche  (carbonculus)  et  de  bonne  lune  (bona 
luna)  ; il  l’obtenait  parla  distillation  des  urines  avec  de  l’argile,  de  la  chaux 
et  du  charbon.  Ce  procédé  est  à peu  près  le  même  que  celui  qu’employa  au 
xviie  siècle  Branüt,  auquel  on  attribue  généralement  cette  découverte.  Kunc- 
kel, chimiste  allemand,  ayant  appris  la  découverte  de  Bii.vndt,  envoya  son 
élève  Krapft  acheter  le  secret  de  cette  découverte.  Krapft  l’acheta  en  effet 
mais  le  garda  pour  lui  ; Kunckel  se  mit  à l’ouvrage,  chercha  le  phosphore 
dans  l’urine,  le  découvrit  et  n’en  lit  point  un  secret  comme  Brandt  ; aussi 
cette  substance  a-t-elle  été  connue  pendant  longtemps  sous  le  nom  de  phos- 
phore de  Kunckel.  Néanmoins  on  peut  dire  que  la  préparation  du  phos- 
phore a été  entourée  d’un  certain  mystère  jusqu’en  1737,  époque  à laquelle  le 
gouvernement  français  lit  publier  le  procédé,  après  que  l’Académie  eut  pré- 
paré 90  grammes  de  phosphore  en  employant  plusieurs  muids  d’urine. 

Plus  tard  Scheele  et  Gaiin  ayant  montré  la  présence  de  l’acide  phospho- 
rique  dans  les  os,  c’est  de  là  que  l’on  retira  le  phosphore,  et  aujourd’hui 
encore,  on  se  sert  du  procédé  donné  par  ces  savants. 

État  naturel.  — Le  phosphore  ne  se  trouve  pas  à l’état  de  liberté  dans  la 
nature,  mais  en  combinaison,  il  est  très  répandu  surtout  à l’état  de  phos- 
phates. 

Préparation.  — Les  os  sont  rangés  commercialement  en  plusieurs  caté- 
gories; on  a d’abord  les  os  de  travail;  les  autres  servent  soit  à la  prépara- 
tion de  la  gélatine,  soit  pour  l’extraction  des  corps  gras  et  après  ce  premier 
traitement  sont  utilisés  pour  la  préparation  du  phosphore.  On  a aussi  songé 
à employer  les  phosphates  naturels,  mais  leur  traitement  est  beaucoup  plus 
difficile. 

La  fabrication  du  phosphore  est  actuellement  monopolisée  entre  les  mains 
de  deux  maisons,  l’une  française  et  l’autre  anglaise.  Nous  allons  rapidement 
indiquer  la  méthode  suivie  par  la  maison  Coignet. 

Les  os  sont  traités  par  l’acide  chlorhydrique  très  dilue,  qui  dissout  les 
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sels  minéraux  sans  toucher  à Yosséine  (qu’une  ébullition  prolongée  trans- 
formera plus  tard  en  gélatine).  La  solution  chlorhydrique  est  additionnée 
de  chaux,  de  manière  à obtenir  un  précipité  de  phosphate  bicalcique  ; ce 
précipité  est  additionné  d'une  quantité  d’acide  sulfurique  telle,  que  l’on 
obtient  un  mélange  d’acide  phosphorique  et  de  phosphate  mono-calcique. 
La  liqueur  concentrée  par  évaporation  est  intimement  mélangée  à du 
charbon  et  soumise  à la  distillation  dans  des  cornues  analogues  aux  cornues 
à gaz  (fig.  332). 

Les  réactions  peuvent  être  représentées  approximativement  par  les  équa- 
tions suivantes. 

(PO4)2  Ca3  + 4 IIC1  = 2 Cad2  + (PO4)2  Ca"ll4 
(PO4)'-  CalD  -f  CaO  = 2 P04Ca"lI  + ITO 
3 (P04Ca"II)  + 2 SO'TI2  = 2 SOlCa"  -f  PO'dl3  + 2 (PO4)2  Ca"II4 
(PO4)2  Call4  -f-  10  C = P4  + (PO4)2  Ca3  + 10  CO  + 2 IPO 

Les  appareils  sont  bien  différents  de  ceux  décrits  dans  la  plupart  des 
ouvrages  classiques  ; ils  ressemblent  beaucoup  à un  four  à gaz  à cinq 
cornues. 

Divers  autres  procédés  ont  été  proposés  pour  la  fabrication  du  phos- 
phore. 

1°  Cary-Montrand  fait  passer  un  courant  de  gaz  chlorhydrique  sur  un 
mélange  de  phosphate  de  chaux  des  os  et  de  charbon  porté  au  rouge  blanc. 

(PO4)2  Ca3  + 8 C + G HCl  = 3 CaCl2  + 2P+6H  + 8CO 

Les  vases  sont  rarement  assez  résistants  à une  température  aussi  élevée  et 
industriellement,  il  est  difficile  de  se  servir  d’un  courant  continu  de  gaz. 

2U  On  chauffe  dans  un  haut  fourneau  un  mélange  de  phosphate  de  chaux, 
de  silice  et  de  charbon. 

3°  Il  est  question  de  chauffer  par  l’électricité  les  cornues  dans  lesquelles 
se  trouvent  le  mélange  de  charbon  et  d’acide  phosphorique. 

Purification.  — Le  phosphore  obtenu  dans  cette  première  opération  est 
mélangé  de  charbon  et  d’autres  matières  entraînées  à la  distillation.  Pour 
le  purifier,  on  le  fond  dans  l’eau  chaude,  après  y avoir  ajouté  du  noir 
animal,  s’il  est  coloré  et  on  le  filtre  en  le  forçant  à passer  à travers  une  peau 
de  chamois  ou  une  paroi  poreuse  (fig.  333). 

On  le  moule  ensuite  dans  des  sortes  de  moules  à chocolat  qui  fournissent 
des  baguettes  ayant  pour  section  un  triangle  sphérique  (fig.  334).  Autrefois 
on  le  moulait  par  aspiration  dans  des  tubes  de  verre. 

On  pourrait  encore  le  purifier  par  distillation  dans  un  courant  d’hydro- 
gène ; ce  procédé  n’est  pas  sans  danger. 

Le  phosphore  qui  a été  conservé  pendant  un  certain  temps  devient 
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opaque  et  même  rougeâtre 


on  lui  rend  sa  transparence  première  en  le  Ton- 
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Fig.  333.  — Filtration  du  phosphore. 


dant  en  présence  de  l’hypobromite  de  soude  qui  attaque  le  phosphore  rouge, 
l’arsenic  et  très  peu  le  phosphore  hlanc  (Denigès). 


Fig.  334.  — Moulage  du  phosphore. 


Propriétés  physiques.  — Le  phosphore  est  un  corps  qui  peut  cristalliser  en 
dodécaèdres  rhomboïdaux  (système  cubique)  ; le  plus  souvent  il  est  en 
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masses;  il  est  mou,  se  laisse  rayer  par  l’ongle  comme  de  la  cire;  il  est 
translucide,  à la  longue  il  devient  opaque;  quand  il  est  pur,  il  est  très  flexible 
à la  température  ordinaire,  mais  avec  le  temps,  il  devient  friable,  et  sa 
cassure  présente  un  aspect  fibreux;  quelques  traces  de  soufre  ou  d’arsenic 
suffisent  pour  le  rendre  cassant.  Il  est  sans  saveur  ; son  odeur  est  alliacée; 
complètement  pur,  il  est  incolore;  le  plus  souvent,  il  est  jaunâtre,  surtout 
s’il  n’a  pas  été  conservé  à l’abri  de  la  lumière.  Sa  densité  varie  entre  1,8:2  et 
1,84  ; on  peut  le  réduire  en  poudre  impalpable,  en  le  fondant  dans  une  solu- 
tion d’urée  et  agitant  le  mélange  jusqu’à  ce  qu’il  soif  devenu  froid.  Blondlot 
a établi  qu’il  ne  faut  point  attribuer  à l’urée  seule  une  propriété  qui  appar- 
tient à foutes  les  substances  solubles;  le  phénomène  tient  simplement  aune 
question  de  viscosité. 

Le  phosphore  est  insoluble  dans  l’eau  ; il  est  assez  soluble  dans  l’alcool  et 
très  soluble  dans  l’éther.  Les  huiles  en  dissolvent  de  1/70  à 1/105;  l’huile 
d’amandes  douces  en  dissout  1/78.  Le  sulfure  de  carbone  en  dissout  dix-huit 
fois  son  poids  sans  perdre  de  sa  fluidité.  Le  phosphore  fond  à 44°  et  bout  à 
290°.  Sa  densité  de  vapeur  est  4,35.  Quand  on  l’a  fondu,  si  on  le  refroidit 
lentement,  il  reste  liquide,  mais  il  redevient  brusquement  solide  au  contact 
d’un  corps  solide,  surtout  d’un  fragment  de  phosphore  ; en  même  temps  sa 
température  remonte  à 44,J. 

Le  phosphore  émet  des  vapeurs  bien  au-dessous  de  son  point  d’ébullition, 
car  il  émet  des  vapeurs  dans  le  vide  et  distille  avec  l’eau  quand  on  les 
chauffe  ensemble. 

Si  l’on  vient  à examiner  au  spectroscope  la  flamme  du  phosphore,  on  voit 
immédiatement  un  spectre  formé  de  deux  raies  vertes  magnifiques  à peu 
près  de  même  intensité  et  d’une  troisième  plus  faible.  Les  deux  premières  se 
trouvent  placées  Tune  a en  E,  l’autre  jî  entre  E et  F,  plus  rapprochée  de  E ; 
enfin  la  troisième  y se  trouve  placée  entre  a et  la  raie  jaune  du  sodium  ; en 
faisant  arriver  autour  de  la  flamme  un  courant  d’air  assez  vif,  le  spectre 
devient  plus  visible. 


États  allotropiques.  — On  a décrit  un  grand  nombre  d’états  allotropiques 
du  phosphore  : le  phosphore  blanc , le  phosphore  noir , le  phosphore  violet, 
le  phosphore  rouge,  etc.;  l’existence  d’un  certain  nombre  de  ces  corps  a été 
contestée  ; nous  ne  nous  occuperons  que  du  phosphore  rouge  ; M.  Berthelot 
le  considère  comme  étant  électro-positif,  tandis  que  le  phosphore  normal 
serait  électro -négatif. 

Quand  on  abandonne  longtemps  à la  lumière  le  phosphore  normal,  sa 
surface  devient  rouge  cramoisi,  et  ses  caractères  changent  considérablement. 
On  peut  obtenir  des  quantités  considérables  de  phosphore  ainsi  modifié  par 
le  procédé  suivant. 
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Le  phosphore  normal  est  introduit  dans  un  vase  cylindrique  en  tonte 
(fig  335),  placé  dans  un  bain  de  tournure  de  fer;  ce  vase  est  cime  pai  un 
couvercle  percé  de  deux  trous;  l’un  donne  passage  à un  ihcrmom.are;  par  e 
second  passe  une  tige  de  fer  qui  permet  de  se  rendre  compte  de  1 état  de 


de  la  masse,  et  laisse  dégager  les  vapeurs  ; le  phosphore  est  tout  d’abord 
sous  une  couche  d’eau  de  quelques  centimètres  ; on  chauffe  vers  100  * pendant 
deux  ou  trois  jours  ; quand  toute  l’humidité  a disparu,  on  chauffe  vers  240- 
250°  ; les  deux  ou  trois  derniers  jours,  on  élève  la  température  à 280°  sans 
jamais  aller  au  delà.  L’opération  dure  en  tout  douze  jours;  après  refroidis- 
sement, on  trouve  le  phosphore  durci  ; on  le  détache,  on  le  broie,  et  on  le 
lave  avec  du  sulfure  de  carbone,  puis  avec  une  solution  alcaline  pour  le 
débarrasser  du  phosphore  normal  qu’il  pourrait  encore  contenir  ; on  termine 
par  un  lavage  à l’eau. 

Le  phosphore  ainsi  obtenu  est  une  poudre  d’un  rouge  brique  violacé.  Le 
tableau  suivant  montre  les  différences  existant  entre  ce  phosphore  et  le 
phosphore  normal. 
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PHOSPHORE  ROUGE 

Rouge  écarlate.  Densité  = 1,96. 
Système  rho m b o éd ri q u e . 

Très  peu  soluble  dans  l'essence  de  téré- 
benthine et  insoluble  dans  tous  les 
autres  véhicules. 

Peu  altérable  à l’air  ; non  phosphorescent. 

Inflammable  à 260°. 

A 260°  redevient  phosphore  normal. 

Se  combine  avec  le  soufre  à 230°. 

Est  attaqué  lentement  par  l’acide  azo- 
tique chaud. 

Non  toxique. 


PHOSPHORE  NORMAL 

Incolore.  Densité  = 1,82. 

Système  cubique. 

Très  soluble  dans  le  sulfure  de  carbone 
et  dans  beaucoup  d’autres  liquides 
hydrocarbonés. 

Très  altérable  à l’air,  phosphorescent. 

Inflammable  à 60°. 

Bout  à 290°. 

Se  combine  avec  le  soufre  à 112°. 

Est  attaqué  violemment  par  l’acide  azo- 
tique chaud. 

Très  toxique. 


On  nomme  quelquefois  le  phosphore  rouge  phosphore  amorphe;  c’est  un 
tort,  puisque  l’on  a obtenu  le  phosphore  rouge  cristallisé. 

Propriétés  chimiques.  — Abandonné  à l’air,  le  phosphore  laisse  dégager 
d’abondantes  fumées  formées  par  de  l’azotite  d’ammoniaque  ; en  même 
temps,  si  l’air  est  humide,  il  se  forme  un  liquide  sirupeux,  constitué  par 
un  mélange  d'acides  phosphoreux,  phosphorique  et  hypophosphorique  que 
l'on  désigne  sous  le  nom  d 'acide  phosphatique . Dans  l’obscurité,  le  phos- 
phore paraît  lumineux,  de  là  son  nom  (cptoç  lumière,  cpepto  je  porte)  ; un 
certain  nombre  de  corps  empêchent  cette  phosphorescence  ; tels  sont  le 
chlore,  l’hydrogène  sulfuré,  l’éther,  l’alcool,  l’essence  de  térébenthine  et  un 
certain  nombre  d’autres  essences;  d’autres  corps,  analogues  aux  précédents 
ne  l’empêchent  en  rien;  dans  celte  catégorie  se  trouvent  le  brome,  l’acide 
chlorhydrique,  le  camphre. 

Il  semblerait  que  l’oxygène  pur  devrait  favoriser  la  phosphorescence  ; il 
n’en  est  rien  ; le  phosphore  ne  luit  pas  dans  l’oxygène  ; pour  que  le  phéno- 
mène ait  lieu,  il  faut  bien  de  l'oxygène,  car  il  ne  se  produit  pas  dans  le  vide 
barométrique  parfaitement  fait,  mais  il  faut  que  les  molécules  se  trouvent 
dans  un  écartement  suffisant,  écartement  produit,  soit  par  le  mélange  avec 
un  autre  gaz,  soit  par  la  diminution  de  pression. 

Is.  Corne  a démontré  que  la  phosphorescence  se  produisait  uniquement 
quand  le  phosphore  se  vaporisait  au  contact  de  l’oxygène.  La  vaporisation 
produit  de  l’électricité  qui  ozonise  l’oxygène.  L’ozone  engendré  attaque  le 
phosphore  avec  dégagement  de  chaleur  et  de  lumière;  si,  sous  pression,  le 
phosphore  ne  luit  pas  dans  l’oxygène,  c’est  que  la  vaporisation  est  ralentie 
suffisamment  pour  ne  plus  produire  d’ozone.  Les  corps  qui  empêchent  la 
phosphorescence  doivent  cette  propriété,  soit  à des  causes  mécaniques,  soit 
à ce  qu’ils  détruisent  l'ozone  ou  empêchent  sa  formation. 

Dans  l’air,  le  phosphore  s’enflamme  vers  60°  et  brûle  avec  une  flamme  très 


439 

PHOSPHORE 

éclairante  ; suivant  qu'il  y a excès  ,1e  phosphore  ou  d'oxygène,  il  se  produit 
de  l'anhydride  phosphoreux  PW  ou  phosphorique  f-0  . Le  choc  le  ho 
ment,  et  même  le  contact  de  deux  bâtons  de  phosphore  sufhsen  p 
tlammer  ; aussi  doit-on  le  manier  avec  la  plus  grande  prudence  ; les  hrulu,  es 
qu’il  produit  sont  très  graves  et  très  longues  a guérir,  paiot  que  acl 
phosphorique  formé  est  très  soluble,  pénètre  dans  les  tissus,  et  es  cou o . 
profondément.  Si  l’on  est  atteint  par  un  morceau  de  phosphore  enflamme, 
on  plonge  rapidement  la  partie  atteinte  dans  de  1 eau  a laque  i ou  ajou 

de  l’ammoniaque  ou  un  carbonate  alcalin. 

Dans  l’oxygène  pur,  le  phosphore  brûle  avec  une  flamme  très  éclairante. 

Le  soufre  se  combine  au  phosphore  avec  explosion. 

Le  chlore,  le  brome,  et  l’iode  se  combinent  à lui  directement  et  avec 

énergie.  . . 

L’acide  azotique  chaud  l’attaque  vivement  et  donne  de  1 acide  phosphorique. 

Le  phosphore  est  un  réducteur  énergique  ; il  ramène  à 1 état  métallique 

un  assez  grand  nombre  de  solutions  salines. 

Les  solutions  alcalines  l’attaquent,  dégagent  des  phosphures  d hydrogéné 
et  forment  des  hypophosphites.  Avec  l’ammoniaque,  la  réaction  n est  pas  a 

même;  il  se  produit  une  poudre  noire. 

Avec  l’essence  de  térébenthine,  le  phosphore  donne  l’acide  térébentlimo- 

phosphoreux  qui  n’est  pas  toxique. 

Caractères.  — Les  vapeurs  de  phosphore  noircissent  un  papier  à l’azotate 
d’argent,  mais  elles  ne  noircissent  pas  le  papier  à l’acetate  de  plomb. 

La  phosphorescence  est  encore  un  caractère  des  plus  précieux. 

Quand  on  verse  sur  un  morceau  de  papier  à filtre  une  solution  de  phosphore 
dans  le  sulfure  de  carbone,  le  véhicule  s’évapore  rapidement  et  le  papier  s en- 
flamme ; si  on  avait  employé  un  papier  imprégné  de  chlorate  de  potasse  ; il  y 

aurait  en  même  temps  flamme  et  explosion. 

La  flamme  de  l’hydrogène  phosphoré  est  verte;  nous  avons  déjà  indique 

les  caractères  qu  elle  présente  au  spectroscope. 

Conservation.  — Codex  : « La  grande  facilité  du  phosphore  à s’enflammer, 
qui  rend  ce  corps  si  dangereux,  et  l’altération  que  la  lumière  lui  lait  subir, 
forcent  à le  conserver  dans  des  boites  de  fer-blanc  remplies  d’eau  distillée, 
bien  bouchées  et  placées,  soin  essentiel,  dans  un  endroit  à l’abri  de  la  gelée, 
qui,  brisant  les  vases,  devient  une  cause  d’incendie.  » 

Essai.  — Le  phosphore  pourrait  être  altéré  par  du  soufre,  de  1 arsenic,  de 
l’antimoine  et  du  cuivre  ; mais  ses  propriétés  physiques  seraient  sensiblement 
modifiées  et  mettraient  en  garde;  pour  rechercher  ces  divers  corps,  on  trans- 
formerait le  phosphore  en  acide  phosphorique  par  l’acide  azotique  ; le  soufre 
et  l’arsenic  seraient  transformés  en  acides  sulfurique  et  arsénique  ; 1 anti- 
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moine  donnerait  une  poudre  blanche  ; le  cuivre  serait  constaté  au  moyen  de 
ses  réactifs  habituels. 

Dosage.  — On  dose  habituellement  le  phosphore,  en  le  transformant  en 
acide  phosphorique  au  moyen  de  l’acide  azotique. 

'Réactif.  — Il  sert  quelquefois  à doser  l’oxygène  en  l’absorbant. 

Usages. — Le  phosphore  sert  à la  préparation  des  allumettes;  il  serait 
préférable  de  n’employer  que  le  phosphore  rouge  qui  n’est  pas  toxique  ; mais 
ces  allumettes  ont  l'inconvénient  d’exiger  un  frottoir  particulier. 

11  a été  proposé  contre  le  phylloxéra.  On  l’emploie  en  fragments  du  poids 
d’un  gramme  environ. 

U SAGES  M É D I C A U X 

F ormes  pharmaceutiques  : 

Huile  phosphorée  1/100  (Codex  1884); 

Huile  de  foie  de  morue  phosphorée  (0sr, 10/1000)  ; 

Capsules  d’huile  phosphorée  à 1 milligramme  ; 

Pommade  phosphorée  (1/100)  ; 

Pâte  phosphorée  (1/85). 

Doses.  — On  l’emploie  ordinairement  à la  dose  de  1 à 3 milligrammes 
par  jour. 

Le  phosphore  doit  être  rangé  parmi  les  poisons  et  les  médicaments  qui 
agissent  sur  le  sang  et  qui  portent  une  atteinte  profonde  à la  nutrition.  Il 
se  classe  donc  à côté  de  l’arsenic  ; mais  il  existe  entre  eux  une  différence 
capitale  ; c’est  que  plus  les  composés  arsenicaux  sont  solubles,  plus  ils  sont 
toxiques;  l’arsenic  par  lui-même  n’est  pas  dangereux,  tandis  que  le  phos- 
phore et  les  phosphures  sont  très  toxiques,  et  les  phosphates,  phosphites  et 
hypophosphites  ne  le  sont  presque  point.  Le  phosphore,  introduit  en  frag- 
ments. sous  la  peau,  n’est  pas  absorbé  ; mais  quand  il  est  dissous,  ou  s’il  est 
introduit  dans  le  tube  digestif,  il  peut  être  absorbé  par  les  chylifères;  une 
fois  arrivé  dans  le  sang,  il  y donne  naissance  à de  l’hydrogène  phosphoré, 
sous  l’influence  de  l’alcalinité  de  ce  liquide  ; les  phosphures  se  comportent 
de  même  : l’hydrogène  phosphoré  se  fixe  sur  le  sang  ; l’hématose  est  troublée, 
les  globules  se  liquéfient,  et  leur  matière  colorante  peut  transsuder  à travers 
les  vaisseaux.  La  nutrition  est  profondément  entravée  ; il  y a moins  d’acide  car- 
bonique d’excrété,  ce  qui  rend  compte,  à un  certain  point,  de  la  stéatose  obser- 
vée dans  divers  organes,  notamment  dans  le  foie,  les  reins  et  les  muscles. 

Le  phosphore  produit  des  nausées,  des  vomissements  et  de  la  diarrhée,  à 
moins  qu’il  n’ait  été  pris  à doses  très  faibles.  Delpech  a vu  des  purgations 
abondantes  succéder  à l’ingestion  de  2 milligrammes  de  cette  substance. 


l'HOSl'llORE  . 

L'excitation  du  système  nerveux  et  des  organes  de  la  génération  attribuée 

an  nhosDhore-,  est  aujourd’hui  très  contestée. 

On  a administré  le  phosphore  aux  personnes  qui  travaillent  e su 
carbone,  dans  les  fièvres  typhoïdes  graves,  dans  diverses  adynamies,  contre 
les  paralysies  musculaires  de  l'œil,  dans  certaines  amauroses,  dans  la  scio 

fuie  etc*  • • 

Employé  contre  le  rachitisme,  il  a donné  des  résultats  très  ordinaires  au 

Dr  Comby  et  meilleurs  a Muu  CiiabanoH'.  _ 

Le  D1'  Sternberg  a traité  avec  succès  un  cas  d ostéomalacie  pueipeia  e au 

moyen  de  l’huile  de  foie  de  morue  phosphorée  à l 1000;  il  donnait  un  ci  nti 
gramme  de  phosphore  par  jour. 

On  a préconisé  l’huile  phosphorée  en  application  topique  contre  les  cors. 

Toxicologie.  — Les  accidents  auxquels  sont  exposées  les  personnes  qui 
manient  le  phosphore  sont  de  trois  soi  tes. 

1°  les  brûlures.  — On  attribue  leurs  accidents  tardifs  graves  a ce  que  du 
phosphore  peut  rester  dans  la  plaie  ; il  est  donc  bon  d'éliminerpar  des  lavages 
prolongés,  à l’éther  ou  au  sulfure  de  carbone,  par  exemple,  le  phosphore  qui 
aura  pu  rester  adhérent  aux  tissus  atteints  par  la  brûlure  ; 

2“  Accidents  aigus  ou  chroniques  produits  soit  par  l'absorption  des  vapeut  s 
phosphorées  par  les  voies  respiratoires,  soit  par  manque  de  propreté  e il/,  es 
ouvriers  qui  peuvent  en  absorber  avec  leurs  aliments.  Dans  les  cas  aigus, 
on  observe  les  symptômes  dont  nous  allons  parler  à propos  de  1 empoison- 
nement; dans  les  cas  chroniques,  le  sujet  présente  un  aspect  malai  i , un 
teint  jaunâtre  et  cachectique  ; il  souffre  d'accidents  respiratoires  simulant 
l'asthme,  de  troubles  digestifs,  avec  perte  de  l'appétit  et  diarrhée  persistante, 
de  céphalalgies  tenaces,  etc.  ; 

& Nécrose  des  maxillaires. -Lz  porte  d’entrée  de  cette  affection  est  la  carie 
perforante  des  dents  ; la  région  d’abord  œdématiée,  devient  phlegmoneuse  ; 
l’abcès  donne  lieu  à des  fistules  ; l’os  se  nécrose  : quelquefois,  un  os  nouveau 
remplace  le  maxillaire  inférieur;  il  n’en  est  pas  de  même  pour  le  maxillaire 
supérieur.  On  peut  observer  des  lésions  viscérales  secondaires  qui  rendent 
le  sujet  hectique  et  le  conduisent  à la  mort  ; la  néphrite  amyloïde  a été  cons- 
tatée plusieurs  fois;  la  nécrose  peut  gagner  les  os  de  la  base  du  eiane  et  \ 1 

voquer  une  méningo-encéphalite  mortelle. 

Comme  prophylaxie  radicale,  Macitot  propose  de  remplacer  le  phosphore 
blanc  par  le  phosphore  rouge  ; en  attendant  il  interdit  rigoureusement  1 entree 
des  ateliers  à tout  ouvrier  porteur  d’une  carie  dentaire  perforante. 

Introduit  dans  l’économie  en  gros  fragments,  le  phosphore  peut  ne  pas 
agir,  et  être  rendu  par  les  excréments  ; quand  il  est  divisé  , son  action  est  au 
contraire  des  plus  énergiques,  et  une  dose  très  minime  peut  donner  la  mort, 
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d après  cela,  on  comprend  que  l’action  des  allumettes  et  de  la  pâte  phos- 
phorée  doit  être  très  énergique. 

Symptômes.  — Aussitôt  après  l’ingestion  de  la  substance  vénéneuse,  la  vic- 
time éprouve  des  éructations  alliacées  et  phosphorescentes  ; puis,  au  bout 
de  quelques  heures,  elle  ressent  une  douleur  brûlante  à l’épigastre,  douleur 
qui  se  propage  dans  l’abdomen.  L’estomac  et  le  ventre  sont  très  sensibles  ; 
il  y a du  météorisme  ; le  plus  souvent,  il  y a des  vomissements  de  matières 
phosphorescentes  dans  l’obscurité;  ces  vomissements  sont  accompagnés  de 
selles  présentant  les  mêmes  caractères. 

Quand  la  substance  se  trouve  déjà  diffusée  dans  l’organisme,  le  malade  peut 
succomber  rapidement  dans  le  collapsus,  par  syncope,  ou  dans  les  convul- 
sions ; mais  en  général  les  choses  se  passent  de  la  manière  suivante  : l’haleine, 
la  sueur  et  l’urine  prennent  une  odeur  alliacée  et  deviennent  phosphores- 
centes ; puis  il  se  manifeste  une  dépression  considérable  de  toutes  les  fonc- 
tions; le  pouls,  d’abord  fort  et  fréquent,  devient  petit;  la  température,  qui 
s’était  élevée  s’abaisse  ; les  muscles  se  paralysent,  de  sorte  que  les  mouvements 
sont  difficiles,  et  qu’il  survient  parfois  des  selles  involontaires,  par  suite  de 
la  paralysie  du  sphincter  anal  ; enfin  aux  violentes  douleurs  de  l’épigastre  de 
la  première  période,  aux  crampes  de  la  seconde,  succède  parfois  une  anes- 
thésie complète. 

A partir  du  premier  ou  du  second  jour  de  l’empoisonnement,  apparaissent 
des  symptômes  qui  prouvent  une  altération  profonde  de  la  nutrition,  liée  à 
une  altération  des  globules  rouges  ; ces  symptômes  sont  l’ictère,  l’albumi- 
nurie et  la  stéatose  ou  dégénérescence  graisseuse  des  organes.  Enfin  la  mort 
arrive  dans  le  collapsus,  le  coma,  ou  bien  elle  est  précédée  de  délire  et  de 
convulsions.  La  terminaison  fatale,  lorsqu’elle  n’a  pas  lieu  à la  fin  de  la  pre- 
mière période,  c’est-à-dire  le  premier  ou  le  second  jour,  arrive  au  bout 
de  six  à douze  jours.  Si  la  vie  persiste  au  delà,  le  malade  est  presque  infailli- 
blement destiné  à succomber  aux  atteintes  du  poison  qui  produit  chez  lui  de 
la  paralysie,  ainsi  que  de  fréquentes  hémorragies,  la  faiblesse  va  croissant,  la 
cachexie  anémique  arrivée  au  dernier  degré  engendre  des  accidents  nerveux 
de  plus  en  plus  graves  qui  se  terminent  par  la  mort  ; dans  un  cas,  d’après- 
Tardieu,  cet  empoisonnement  se  serait  prolongé  huit  mois.  On  a beaucoup 
parlé  dans  cet  empoisonnement  du  priapisme  ; il  n’y  a rien  de  vrai  dans  cette 
excitation  vénérienne  dont  on  parle  sans  cesse;  ce  que  l’on  peut  observer, 
il  est  vrai,  c’est  du  ténesme  vésical  et  de  la  rétention  d'urine. 

Mécanisme . — On  a donné  diverses  explications  sur  le  mode  d’agir  du 
phosphore;  les  uns  ont  dit  que  le  phosphore  se  transformait  dans  l’économie 
en  acides  phosphoreux  et  phosphorique,  mais  ces  corps  ne  sont  pas  toxiques 
en  tant  que  composés  phosphorés.  Pour  d’autres,  le  phosphore,  entraîné  dans 
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le  courant  circulatoire,  se  transformerait  sous  l’influence  des  alcalis  du  sang 
en  hydrogène  phosphore,  PH3;  ce  gaz  se  fixe  sur  les  globules  rouges,  em- 
pêche l’hématose  et  produirait  une  sorte  d’asphvxie.  Cette  maniéré  d agir 
nous  paraît  la  plus  plausible  : Dybkowsky  ayant  fait  passer  un  courant  d hy- 
drogène phosphore  dans  du  sang  défibriné,  a vu  que  ce  sang  prenait  une 
teinte  noirâtre  et  donnait  au  spectroscope  la  raie  de  l’hémoglobine  réduite  : 
si  on  l’agite  à l’air,  il  donne  bien  de  nouveau  les  deux  bandes  de  l’oxy-he- 
moglobine,  mais  il  ne  reprend  pas  sa  coloration  normale;  enfin  d apres 
Koschlakoff  et  Popoff,  l’hémoglobine  serait  plus  altérée  encore;  elle  serait 
détruite,  ce  qui  expliquerait  la  liquéfaction  du  globule  sanguin,  et  la  trarn-.- 
sudation  de  sa  matière  colorante  à travers  les  vaisseaux. 

D’après  Van  den  Corput,  le  phosphore  en  déterminant  des  altérations  pro- 
fondes, sur  les  éléments  albuminoïdes  des  tissus  vivants,  en  particulier,  au 
niveau  des  appareils  d’élimination,  change  la  nature  des  produits  de  désassi- 
milation du  protoplasma,  donne  des  toxicomaïnesqui  s’éliminent  difficilement. 
Cette  théorie  ne  nous  semble  pas  du  tout  incompatible  avec  la  précédente. 

Lésions.  — La  lésion  la  plus  importante  que  produise  le  phosphore,  c est 
la  stéatose  ou  dégénérescence  graisseuse  de  divers  organes.  Le  foie,  les  reins 
et  les  muscles  de  la  vie  animale  sont  atteints.  Quand  on  étudie  au  micros- 
cope les  altérations  dont  il  est  question,  on  remarque  que  les  cellules  du 
foie  sont  remplies  de  granulations  et  de  gouttelettes  graisseuses  très  abon- 
dantes, que  les  fibres  musculaires  striées  ont  perdu  leurs  stries.  Ces  fibres 
sont  parfois  simplement  granuleuses;  mais  d’autres  fois,  elles  sont  remplacées 
totalement  par  un  amas  de  granulations  et  de  gouttelettes  graisseusesdans  1 in- 
térieur du  mvolemme.  Le  premier  degré  de  l’altération  se  manifeste  dans  les 
fibres  musculaires  de  la  vie  de  relation,  par  la  disparition  des  stries  qu  on 
observe  sur  ces  fibres  à l’état  normal.  Les  reins  présentent  également  une 
dégénérescence  graisseuse  remarquable.  Les  cellules  épithéliales  des  tubuli 
se  remplissent  de  graisse  ou  disparaissent  complètement  de  sorte  que  les 
tubuli  se  trouvent  desquamés.  Les  glomérules  de  Malpigiii  subissent  la  même 
altération  que  celle  des  tubuli.  Ces  lésions  rénales  nous  expliquent  l’albumi- 
nurie produite  par  le  phosphore. 

Traitement.  — Eviter  l’ingestion  do  toute  substance  grasse  qui  favorise- 
rait l’absorption  du  phosphore  ; administrer  un  éméto-catarthique,  puis  une 
potion  gommeuse  renfermant  10  grammes  d’essence  de  térébenthine.  Silo 
phosphore  a été  déjà  absorbé,  peut-être  les  inhalations  d’oxygène  seraient  - 
elles  utiles.  En  se  basant  sur  des  réactions  chimiques,  on  avait  proposé  d ad- 
ministrer du  sulfate  de  cuivre  ou  du  noir  animal  ; ces  corps  n’ont  pas  réussi. 

Recherche.  — On  a proposé  et  employé  différents  procédés  pour  recher- 
cher le  phosphore  ; nous  n’en  donnons  qu’un  seul,  mais  très  sensible  et  pou- 
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vaut  suffire  à tous  les  cas.  Voici  le  mode  opératoire  avec  les  essais  prélimi- 
naires qu’il  comporte.  Les  matières  sont  introduites  dans  un  ballon  ; dans 
le  col,  on  place  un  papier  à l’azotate  d’argent  ammoniacal  et  un  autre  papier, 
a l’acétate  de  plomb;  les  vapeurs  de  phosphore,  s’il  y en  a,  noirciront  le 
papier  «à  l’azotate  d’argent  ; l’hydrogène  sulfuré  noircirait  aussi  ce  papier, 
mais,  en  même  temps,  il  noircirait  le  papier  à l’acétate  de  plomb,  tandis  que 


Fig.  330.  — Recherche  du  phosphore. 


les  vapeurs  de  phosphore  ne  le  noircissent  pas  ; si  donc  le  papier  argentique 
noircit  seul,  présence  du  phosphore  ; il  est  bon  de  continuer  la  recherche 
comme  nous  allons  l’indiquer  : si  les  deux  papiers  noircissent,  le  cas  est 
douteux;  il  faut  faire  une  recherche  spéciale  ; si  aucun  des  deux  papiers  ne 
noircit,  la  réaction  est  tellement  sensible,  qu’il  est  presque  inutile  d’entre- 
prendre la  recherche  du  phosphore. 

Il  est  bon  d’étaler  devant  soi,  sur  une  assiette,  par  petites  parties,  et 
d’examiner  à la  loupe  les  matières  suspectées  ; on  pourra  trouver  des  frag- 
ments de  phosphore,  ou  des  matières  étrangères,  telles  que  petits  fragments 
de  bois,  bouts  d’allumettes,  matières  colorantes,  etc.  Ces  corps  pourront 
être  très  utiles  pour  faire  reconnaître  la  provenance  du  phosphore.  Cette 
opération  doit  se  faire  aussi  rapidement  que  possible,  pour  empêcher  l’oxy- 
dation du  phosphore. 

L 'appareil  de  Mitscherlicii  est  fondé  sur  la  phosphorescence  du  phos- 
phore, et  sur  ce  que  les  vapeurs  de  ce  corps  sont  entraînées  à la  distillation 
quand  on  le  chauffe  avec  un  liquide  inerte.  Ce  procédé  est  excessivement  sen- 
sible ; une  tète  d’allumette  mise  dans  100  grammes  de  matières  donne,  après 
plusieurs  jours,  une  phosphorescence  qui  persiste  pendant  quelques  heures. 
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L'appareil  («g.  33G)  se  compose  d’un  simple  ballon  muni  <1  un  tube  de  déga- 
gement d’un  centimètre  de  diamètre  environ,  refroidi  dans  une  partie  de 
sa  longueur  ; ce  tube  doit  être  d’une  seule  pièce,  parce  que  les  morceaux  de 
caoutchouc  dont  on  se  sert  pour  réunir  les  tubes  peuvent  empecher  a p wr 
phorescence  ; le  ballon  doit  être  placé  dans  un  bain  de  sable  de  laçon  qui 
la  lumière  de  la  source  de  chaleur  ne  puisse  pas  pénétrer  dans  le  lond  i u 

ballon,  ce  qui  pourrait  causer  des  illusions. 

Les  matières  réduites  en  bouillie  claire  sont  acidulées  par  1 acide  su  u- 
rique,  si  elles  ne  sont  déjà  acides,  et  portées  lentement  à l’ébullition.  Quand 
il  y a du  phosphore,  la  phosphorescence  se  produit  dans  le  tube  ndroi  i u 
l'endroit  où  se  condensent  les  premières  gouttes  d’eau  ; pour  bien  voir  ces 
lueurs,  il  faut  se  placer  dans  la  plus  complète  obscurité,  opérer  dans  une 
cave,  séparer  le  tube  du  foyer  par  un  large  écran  et  se  recouvrir  comme  les 

photographes  d’une  toile  noire. 

Quand  le  phosphore  est  abondant,  on  peut  dans  le  produit  distille  recueillir 
de  petits  globules  de  phosphore;  s’il  est  moins  abondant,  on  ne  retrouvera 
rien,  mais  le  liquide  agité  à l’air  donnera  des  lueurs  phosphorescentes. 

Dans  certains  cas,  la  phosphorescence  ne  se  produit  pas  même  quan. 
il  v a du  phosphore;  en  effet,  plusieurs  substances  empêchent  le  phénomène 
de  se  produire  ; de  ce  nombre  sont  l’ammoniaque,  l’étlier,  le  sulfure  de  car- 
bone, l’alcool,  la  créosote,  l’essence  de  térébenthine,  l’hydrogène  sulfure,  etc. 
L’ammoniaque  et  l’hvdrogène  sulfuré  proviennent  de  la  putrélaction  des 
substances  organiques  ; on  se  débarrasse  de  l’ammoniaque  par  addition 
d’acide  sulfurique,  mais  l’hydrogène  sulfuré  gêne  la  réaction.  L alcool,  pro- 
vient soit  de  ce  que  le  sujet  en  avait  ingéré,  soit  de  ce  que  les  substances 
ont  été  conservées  dans  ce  véhicule  ; aujourd’hui,  ce  dernier  cas  se  présenté 
moins  fréquemment,  parce  qu’on  emploie  rarement  l’alcool  pour  la  conserva- 
■ tion  des  matières  ; du  reste  l’alcool  ainsi  que  l’éther  n’ont  que  peu  .1  impor- 
tance; ils  passent  rapidement  à la  distillation,  et  la  phosphorescence  se  pro- 
duit ensuite. 

L’essence  de  térébenthine  est  fréquemment  mélangée  aux  substances  u 
analyser,  parce  que  ce  corps  est  employé  comme  antidote  ; il  agit  comme 
contrepoison,  parce  qu’il  forme  avec  le  phosphore  une  combinaison  cristal- 
lisée soluble  dans  l’alcool,  l’éther,  la  benzine  et  les  alcalis  ; cette  combinai- 
son porte  le  nom  d’acide  térêbenthino -phosphoreux  ; elle  se  décompose 
à 50"  ; elle  est  éliminée  par  les  urines.  On  peut  la  préparer  en  chauffant  du 
phosphore  à 40°  dans  de  l’essence  de  térébenthine  et  agitant  ; le  phosphore 
se  dissout,  et  par  refroidissement  la  substance  cristalline  se  dépose. 

Enfin  quelle  que  soit  la  raison  pour  laquelle  la  phosphorescence  n ait  pa> 
eu  lieu,  on  recueille  le  produit  distillé,  et  on  l’additionne  d’azotate  d argent; 
s’il  se  forme  un  précipité,  on  le  sépare  par  le  filtre,  il  est  dû  à du  sullure 
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d’argent  (l’hydrogène  sulfuré  provenant  delà  putréfaction);  ensuite  onchauffe, 
il  se  forme  un  précipité  de  phosphure  d’argent  ; ce  précipité  est  lavé  avec 
soin;  une  partie  est  traitée  par  l’acide  azotique;  il  se  forme  du  phosphate 
d’argent  qui  reste  en  solution  dans  l’excès  d’acide  azotique  ; on  se  débarrasse 
de  l’argent  par  l’acide  chlorhydrique,  etdans  la  liqueuronconstatelescaractères 
de  l’acide  phosphorique.  La  seconde  partie  de  phosphure  d’argent  est  intro- 
duite dans  un  appareil  à hydrogène.  L’hydrogène  est  produit  par  l’action  de 
l'acide  sulfurique,  pur  sur  le  zinc  pur;  le  gaz  se  dessèche  dans  un  tube  ren- 
fermant du  chlorure  de  calcium  et  vient  brûler  à l’extrémité  d’un  ajutage  en 


platine  ou  d’un  tube  de  verre  refroidi  (fig.  337);  après  s’ètre  assuré  que  le 
gaz  brûle  avec  une  flamme  presque  invisible,  on  introduit  le  phosphure  d’ar- 
gent ; l’hydrogène  brûle  avec  une  flamme  verte  ; cette  coloration  est  plus 
sensible  à la  lumière  du  jour  que  dans  l’obscurité  ; un  courant  d’air  froid 
rend  la  couleur  plus  intense  ; on  peut  examiner  cette  flamme  au  spectros- 
cope,  nous  avons  déjà  dit  quels  étaient  ses  caractères.  On  peut  encore  cou- 
per la  flamme  avec  une  baguette  de  verre  portant  une’ goutte  d’eau  ; après 
quelques  instants  de  contact  la  baguette  est  portée  dans  un  peu  de  molvb- 
date  d’ammoniaque  ; il  se  forme  un  précipité  jaune  (Denigès). 

La  recherche  du  phosphore  doit  être  faite  aussi  rapidement  que  possible, 
parée  que  ce  corps  s’oxyde  très  facilement. 

On  a souvent  avancé  que  la  putréfaction  des  substances  organiques  phos- 
pliorées  pouvait  produire  des  corps  phosphorescents  ; mais  il  a été  démontré 
que  ces  faits  sont  inexacts. 

L’expert  doit  se  rappeler  que  le  phosphore  du  commerce  renferme  souvent 
de  l’arsenic  ; il  doit  tenir  grand  compte  de  ce  fait,  s’il  trouve  simultanément 
le  phosphore  et  l’arsenic. 

Nous  avons  déjà  dit  que  plusieurs  autres  procédés  ont  été  proposés  pour 
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la  recherche  du  phosphore,  mais  nous  estimons  que  seuls  les  procèdes  hases 
sur  la  phosphorescence  sont  bons,  parce  que  les  autres  réactions  peuvent  être 
produites  par  les  phosphites  et  les  hypophosphites  et  la  défense  ne  manquerait 
pas  d'invoquer  que  ces  corps  ont  pu  être  administrés  comme  médicaments. 


COMBINAISONS 


HYDROGÉNÉES  DU  PHOSPHORE 


Il  en  existe  trois  : un  phosphure  solide  PlII-,  un  liquide  P2H4  et  un 
gazeux  PH3. 


Fig.  338.—  Préparation  du  phosphure  de  chaux. 


Pour  obtenir  ces  divers  corps  on  se  sert  du  phosphure  de  chaux  que  1 on 
prépare  en  faisant  arriver  des  vapeurs  de  phosphore  sur  des  bâtons  de 
craie  portés  à la  température  du  rouge  clair  (lig.  338). 

Le  phosphure  solide  PHI-  se  prépare  en  décomposant  le  phosphure  de 
chaux  par  l’eau  et  recevant  dans  l'acide  chlorhydrique  étendu  d eau  le  gaz 
qui  se  dégage.  On  recueille  sur  un  tiltre  le  dépôt  qui  s est  formé  ; on  le  lave 
à Peau,  puis  à l’alcool  et  enfin  on  le  sèche  à 100°.  On  obtient  ainsi  un  corps 
jaune  insoluble  dans  l’eau,  l’alcool  et  l’éther;,  il  est  décomposable  à 180° ’en 
hydrogène  et  phosphore. 

Le  phosphure  liquide  PHD  est  très  dangereux  à préparer  ; il  faut  opérer 
dans  une  parfaite  obscurité  et  avec  les  plus  grands  soins;  on  se  sert,  d un 
appareil  de  Wolf  rempli  d’eau  aux  trois  quarts  et  placé  dans  un  bain-mai  ie , on 
y introduit  successivement  des  fragments  de  phosphure  de  chaux;  le  gaz  qui 
se  dégage  entraîne  de  1 hydrogène  phosphore  liquide  qui  se  condense  dans 
des  ampoules  faites  sur  le  tube  de  dégagement  et  placées  dans  la  glace.  On 
obtient  un  liquide  jaunâtre,  décomposable  par  la  lumière,  spontanément 
inflammable  et  qu’un  grand  nombre  de  corps,  notamment  1 acide  chloi h\ - 
drique  décomposent  en  phosphure  solide  et  en  phosphure  gazeux. 


HYDROGÈNE  PIIOSPIIORÉ  GAZEUX.  PH3 


Ce  corps  se  prépare  en  projetant  des  fragments  de  phosphure  de  chaux 
dans  de  l’acide  chlorhydrique  étendu  d’eau. 
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Si  on  projetait  le  phosphure  de  chaux  dans  l’eau  simple,  il  se  dégagerait 
un  gaz  spontanément  inflammable,  parce  qu’il  renfermerait  des  traces  d<‘ 
phosphure  liquide  : ce  gaz  brûle  à l’air  en  produisant  des  couronnes  de 
fumée  (gaz  de  gingembre). 

Quelquefois  on  prépare  ce  gaz  en  chauffant  des  fragments  de  phosphore 
avec  une  bouillie  de  chaux;  dans  ces  conditions,  on  obtient  de  l’hydrogène 
phosphoré  et  de  l’hypophosphite  de  chaux  (voyez  Acide  hypophosphoreux)  ; 
si  on  fait  arriver  le  gaz  dans  l'eau,  en  regard  d’un  courant  d’oxygène  ou  de 
chlore,  le  gaz  brûle  et  on  obtient  une  belle  flamme  au  sein  de  l’eau  (fig.  330). 

Si  on  opère  en  présence  de  l’alcool,  le  gaz  n’est  plus  spontanément 
inflammable. 


Fig.  339.  — Combustion  de  l’hydrogène  phosphore  au  sein  de  l’eau. 

Ce  gaz  est  incolore,  il  possède  une  odeur  alliacée  ; sa  densité  est  de"  l ,185. 
Son  coefficient  de  solubilité  dans  l’eau  est  0,125  ; il  est  assez  soluble  dans 
l’alcool,  l’éther,  les  essences. 

Chauffé  à 100°,  il  s’enflamme;  le  bioxyde  d’azote,  les  vapeurs  azoteuses,  etc., 
le  rendent  spontanément  inflammable. 

Il  est  absorbé  très  facilement  par  les  solutions  des  sels  d’argent  ou  de  cuivre. 

Il  présente  la  plus  grande  analogie  avec  l’ammoniaque  ; c’est  ainsi  qu’il  se 
combine  avec  les  acides  chlorhydrique,  bromhydrique  et  iodhydrique'pour 
donner  des  composés  analogues  à ceux  que  fournit  l’ammoniaque.  L’ana- 
logie est  encore  plus  grande  en  chimie  organique.  De  là,  la  théorie  du 
phosphonium , parallèle  à celle  de  l’ammonium. 

L’hydrogène  phosphoré  se  produit  par  la  putréfaction  des  matières  orga- 
niques phosphorées  ; c’est  lui  qui  produit  les  feux  follets  ; c’est  à sa  forma- 
tion qu’est  due  l’odeur  des  poissons  pourris  : il  s’en  forme  aussi  de  petites 
quantités  par  l’action  lente  du  phosphore  sur  l’eau  à la  lumière. 


PHOSPHURES  M É T A L L 1 Q UES 

Préparation.  — 1°  Par  l’action  directe  du  P sur  les  métaux  (PZn3). 

2°  Par  l’action  du  P sur  les  oxydes  ou  les  sels  ; rarement  dans  ces  condi- 
tions, ils  ont  une  composition  définie. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU  PHOSPHORE 
3<> En  réduisant  les  phosphates  par  le  charbon. 

4°  Par  l’action  de  l’hydrogène  phosphore  gazeux  sur  les  solutions  métalliques. 

Propriétés.  — Les  phosphures  alcalins  et  alcalino-terreux  sont  décomposés 

par  l’eau  avec  dégagement  d’hydrogène  phosphoré. 

Les  phosphures  des  métaux  lourds  sont  cassants,  à éclat  métallique, 
oxydables  à une  température  plus  ou  moins  élevée.  Ils  ont  pour  composition, 
quand  celle-ci  est  bien  définie,  PM3  ; quelques-uns  correspondent  au  phos- 
phure  d’hydrogène  liquide  et  répondent  a la  formule  PM2. 

Dosage.  — On  peut  les  doser  en  les  attaquant  par  1 acide  azotique  qui 
transforme  le  phosphore  en  acide  phosphorique. 


CHLORURE  PHOSPHOREUX.  PCI3  = 137,5 

Le  chlorure  phosphoreux  se  prépare  en  taisant  passer  un  courant  de  cliloie 
sec  dans  du  phosphore  en  excès  légèrement  chauffé  dans  une  cornue.  On  le 

distille  pour  en  séparer  l’excès  de  chlore.  ....  . , 

C’est  un  liquide  incolore,  d’une  odeur  irritante,  très  réfringent  . sa  densiti 

est  1,45.  Il  bout  à 78°. 

L’eau  le  décompose  en  acides  chlorhydrique  et  phosphoreux. 

PCI*  + 3 H-0  = 3 HCl  + P O 3 H3 


CHLORURE  PHOSPHORIQUE.  PCP  = 208, S 

Le  chlorure  phosphorique  se  prépare  en  faisant  passer  un  courant  de 
chlore  sur  du  chlorure  phosphoreux. 

C’est  un  corps  solide,  blanc,  qui  bout  à 148°. 

L’eau  le  décompose  en  acides  chlorhydrique  et  phosphorique. 

PCI5  + 4H-0  = 3IIC1  + P0H13 

On  connaît  un  oxychlorure  PC130  et  un  sulfochlorure  PCI  S. 

Le  chlorure  phosphorique  est  employé  en  chimie  organique  comme  agent 
chlorurant. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU 


PHOSPHORE 


Le  phosphore  forme  avec  l’oxygène  les  composés  suivants  : 
Sous-oxyde  Plû 

Anhydride  phosphoreux  P205 

— phosphorique  P205 
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A ces  anhydrides  correspondent  plusieurs  hydrates  : on  connaît  aussi  des 
hydrates  dont  les  anhydrides  sont  inconnus.  Voici  la  liste  complète  de  ces 
composés. 

Acide  hypophosplioreux 

— phosphoreux 

— hypophosphoriquc 

— phosphorique 

— pyrophosphorique 

— métaphosphorique 

La  basicité  (et  non  l’atomicité)  de  ces  acides  est  mise  en  évidence  dans  les 
formules  développées  ; elle  est  égale  au  nombre  de  radicaux  oxhydriles  OU  : 
c’est  ainsi  que  l’acide  hypophosplioreux  est  monobasique,  l’acide  phosphoreux 
bibasique,  etc. 

Nous  développerons  encore  quelques  considérations  théoriques  sur  ces 
corps  à propos  de  l’anhydride  phosphorique. 


POTI3 

P03II3 

P*06H* 

PCWI3 

P20TI14 

P03II 


(PO)'"/ 


(PO)'1 


,(011) 

H* 

>(011)2 

II 


(P0)2iv  = (OH)4 

(PO)"'  = (oii)3 
,P0  ==  (OU)2 


0 

\ 

PO'"^ 


PO  =:  (011)2 
0 

'OH 


ACIDE  HYPOPIIOSPHOREUX.  POiE  = (3G 

On  attaque  le  phosphore  par  la  baryte  ou  le  sulfure  de  baryum  (les  alcalis 
à chaud  décomposent  les  hvpophosphites)  ; on  obtient  ainsi  de  l’hypophosphite 
de  baryte. 

3 BaOTL  + 6 IPO  + 8 P = 3 (P0’H2)*Ba  + 2 PII3 

On  décompose  ce  sel  par  l’acide  sulfurique  ; le  liquide  filtré  est  évaporé 
en  consistance  sirupeuse. 

On  obtient  ainsi  un  liquide  incolore  dont  le  principal  caractère  est  une 
grande  avidité  pour  l’oxygène;  il  réduit  un  grand  nombre  de  solutions  mé- 
talliques. La  chaleur  le  décompose  en  hydrogène  phosphoré  et  acide  phos- 
phorique. 


II Y P 0 P H 0 S P H I T E S 


Préparation.  — 1°  Les  hypophosphites  alcalins  et  alcalino-terreux  peuvent 
être  préparés  par  l’action  directe  des  oxydes  sur  le  phosphore. 

2°  Les  autres  sont  le  plus  souvent  préparés  par  double  décomposition  au 
moyen  de  l’hypophosphite  de  chaux  ou  de  baryte  et  d’un  sulfate. 


ACIDE  PHOSPHOREUX 


4ol 


Propriétés.  — La  plupart  des  hypopliosphites  sont  solubles  dans  l’eau  : 
quelques-uns  sont  cristallisables. 

Quand  on  les  chauffe  pour  les  déshydrater,  ils  se  décomposent  et  déga- 
gent de  l’hydrogène  phosphoré. 

Chauffés  avec  un  alcali,  ils  dégagent  de  l’hydrogène  et  se  transforment  en 
phosphates. 

L’eau  chlorée  les  transforme  en  phosphates;  l’acide  azotique  en  fait  autant. 

Ils  possèdent  les  propriétés  réductrices  de  leur  acide. 

Inaltérables  à l’air  quand  ils  sont  secs,  ils  se  transforment  en  phosphites 
quand  ils  sont  en  solution. 

Caractères.  — 1°  Ils  ne  précipitent  ni  par  le  chlorure  de  baryum,  ni  par 
le  chlorure  de  calcium,  ni  par  l’acétate  de  plomb.  (Différence  avec  les  phos- 
phites.) 

2°  Avec  l’azotate  d’argent,  ils  donnent  d’abord  un  précipité  blanc,  qui 
bientôt  noircit,  même  à froid,  et  donne  de  l’argent  métallique. 

3°  En  présence  d’un  excès  de  chlorure  mercurique,  ils  donnent,  surtout  à 
chaud,  un  précipité  de  chlorure  mercureux. 

4°  Avec  l’hydrogène  naissant  (Zn  et  acide  sulfurique),  on  a un  dégagement 
d’hydrogène  mélangé  d’hydrogène  phosphoré. 

Dosage.  — 1°  On  les  transforme  en  phosphates. 

2°  On  détermine  la  quantité  de  chlorure  mercurique  qu’ils  réduisent. 

Usages  médicaux.  — Voy.  Hypophosphite  de  chaux. 


ANHYDRIDE  PHOSPHOREUX.  PO3  = 110 


L’anhydride  phosphoreux  se  prépare  en  chauffant  légèrement  du  phos- 
phore dans  un  tube  de  verre  effilé,  dans  lequel  passe  un  faible  courant  d’air. 
L’anhydride  va  se  condenser  dans  la  partie  froide  du  tube  sous  forme  d’un 
sublimé  pulvérulent. 

Il  est  blanc,  solide,  volatil,  et  facilement  inflammable. 

Diverses  expériences  montrent  que  ce  n’est  pas  là  le  véritable  anhydride 
de  l’acide  phosphoreux. 


ACIDE  PHOSPHOREUX.  PO’H1  ou  POH(OH)8  = 8-2 

L’acide  phosphoreux  se  prépare  en  faisant  passer  un  courant  de  chlore 
dans  du  phosphore  en  excès  fondu  sous  l’eau.  Il  se  forme  d’abord  du  chlo- 
rure phosphoreux  PCI3  que  l'eau  décompose  en  acides  chlorhydrique  et  phos- 
phoreux. 


PCD  + 3IPO  = 3IIC1  + PCRD 
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On  évapore  en  consistance  sirupeuse,  ce  qui  l'ait  disparaître  l’acide  chlor- 
hydrique ; on  place  le  liquide  dans  le  vide  ; il  se  prend  en  une  masse  cris- 
talline : ces  cristaux  sont  constitués  par  de  l’acide  phosphoreux. 

La  chaleur  le  décompose  en  hydrogène  phosphoré  et  acide  phosphorique. 
Il  est  très  oxydable  et  par  conséquent  très  réducteur. 

Introduit  dans  l’appareil  à hydrogène,  il  donne,  ainsi  que  l’acide  hypo- 
phosphoreux,  une  couleur  verte  à la  flamme. 


PHOSPHITES 


Les  phosphites  se  préparent  par  l’action  directe  de  l’acide  phosphoreux 
sur  les  oxydes. 

Les  phosphites  bimétalliques,  à l’exception  de  ceux  de  potassium  et  de 
sodium,  sont  insolubles  ou  peu  solubles  dans  l’eau.  Les  phosphites  mono- 
métalliques sont  solubles  dans  l’eau  et  sont  précipités  de  cette  solution  par 
l’alcool. 

La  chaleur  les  décompose. 

Les  phosphites  réduisent  facilement  les  sels  d’or,  d’argent  et  de  mercure, 
surtout  en  liqueur  acide. 

Ils  précipitent  l’eau  de  chaux,  l’eau  de  baryte  et  l’acétate  de  plomb. 


ACIDE  II YPOPH  OSPHORIQUE.  P WP  = 162 


En  abandonnant  à l’air  humide  des  bâtons  de  phosphore,  on  obtient  un 
liquide  sirupeux  ( acide  phosphatique)  constitué  par  un  mélange  d’acides 
phosphoreux,  phosphorique  et  hypophosphorique.  On  traite  par  l’acétate  ou 
le  carbonate  sodique;  le  phosphate  et  le  phosphite  sodiques  sont  solubles, 
tandis  qu’il  se  forme  un  hypophosphate  monosodique  peu  soluble;  on  trans- 
forme ce  sel  en  hypophosphate  de  plomb  que  l’on  décompose  ensuite  par 
l’hydrogène  sulfuré;  on  obtient  ainsi  une  solution  que  l’on  concentre  par 
évaporation. 

L’acide  hypophosphorique  ne  précipite  pas  par  le  molybdate  d’ammo- 
niaque. 

Il  ne  réduit  pas  le  bichromate  potassique,  les  chlorures  d’or,  de  mer- 
cure, etc. 

Les  acides  azotique  et  sulfurique  étendus  et  bouillants  le  dédoublent  en 
acides  phosphoreux  et  phosphorique. 

Avec  l’azotate  d’argent,  il  donne  un  précipité  blanc  qui  ne  noircit  pas  à 
l’ébullition  et  qui  est  soluble  dans  l’ammoniaque. 


ANHYDRIDE  PHOSPIIORIQUE 
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HYPOPHOSPHATES 

L’acide  hypophosphorique  est  tétrabasique.  Ses  sels  sont  ires  stables  et  la 
plupart  sont  bien  cristallisés. 


ANHYDRIDE  PHOSPHORIQUE 

pa  — 62  = 43,66 
P^O^  - 142  Qr>  _ g0  _ 56  34 

142  1 00,00 


Préparation.  — A l’intérieur  d’un  ballon  dans  lequel  on  fait  passer 
courant  d’air  sec,  est  suspendue  une  petite  capsule  dans  laquelle  on 


un 

fait 


Fig.  340.  — Préparation 


de  l’anhydride  phosphorique. 


brûler  du  phosphore  ; par  la  combustion,  il  se  forme  de  l’anhydride  phos- 
phorique qui  se  dépose  sous  forme  de  neige  et  que  l’on  enferme  rapidement 
dans  un  flacon  bien  sec  et  bouché  à l’émeri  (fîg.  340). 

Propriétés.  — L’anhydride  phosphorique  se  présente  sous  trois  formes  : 
1°  cristallisé;  2° amorphe  et  pulvérulent;  3Ù  amorphe  et  vitreux;  les  deux  er- 
nières  formes  sont  des  polymères  de  la  première.  Il  est  inaltérable  et  hxe 
aux  températures  les  plus  élevées  ; il  est  très  avide  d’eau  : dans  les  labora- 
toires, on  l’emploie  pour  dessécher  les  gaz  et  même  pour  enlever  les  elemen  s 
de  l’eau  à des  corps  qui  les  céderaient  difficilement  à d’autres  réactils. 

Quand  on  verse  l’anhydride  phosphorique  dans  l’eau,  il  produit  le  même 
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bruit  que  produirait  un  fer  rouge,  et  il  se  dégage  beaucoup  de  chaleur  ; 
cependant,  il  ne  se  dissout  pas  immédiatement  ; il  se  gorille,  devient  trans- 
parent, et  ce  n’est  qu’après  quelque  temps  que  sa  solution  devient  complète. 
11  sert  encore  à la  préparation  des  anhydrides  sulfurique  et  azotique. 
L’hydratation  de  cet  anhydride  est  très  intéressante. 

Si  une  molécule  de  cet  anhydride  fixe  une  molécule  d’eau,  il  y a formation 
de  deux  molécules  d'acide  métaphosphorique. 

P-O5  -f  IPO  = 2 POfil 


Mais  la  formule  de  constitution  de  cet  acide  peut  être  écrite  : 


cet  oxygène  qui  échange  2 atomicités  avec  le  phosphoryle  peut  servir  de  sou- 
dure à deux  molécules  d’acide  métaphosphorique  : 

/°\ 

OII— PO"'  PO"'— OII 

NF 


et  donner  un  acide  bimétaphosphorique;  on  comprendrait  de  même  un  acide 
trimétaphosphorique  : 

O— PO'"— OII 

X \ 

OH— PO"  O 


\ / 

O— PO 


ht 


OH 


tétra,  penta,  hexa,  etc.  Les  6 corps  nommés  existent  du  reste. 

Si  une  molécule  d’anhydride  phosphorique  fixe  deux  molécules  d’eau,  on 
obtient  l’acide  pyrophosphorique  : 

P205  + 2 IPO  rr  F07ID 


mais  le  plus  généralement  on  envisage  que  cet  acide  provient  de  la  soudure 
de  deux  molécules  d’acide  phosphorique  avec  élimination  d’eau. 


ou  encore 


2 (P04II3)  — P207Hl  + IPO 


^OII 
2 PO— OH 


\ 


OII 


O 


/OII 

\OII 

/OH 

Vjii 


+ 


IPO 


Enfin  si  une  molécule  d’anhydride  phosphorique  fixe  trois  molécules  d’eau, 
il  y a formation  de  deux  molécules  d’acide  orthophosphorique 

P20:i  + 3 IPO  = 2 PO;IP! 


ACIDE  PYROPHOSPHORIQUE 


•lot» 


ACIDE  MÉT  A P H O S P H ORI Q U E . POH1 
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On  obtient  cet  acide  en  évaporant  une  solution  aqueuse  d anhydride  ph°s 
phorique  et  chauffant  fortement  le  résidu  dans  une  capsule  de  platine. 

On  peut  encore  le  préparer  en  chauffant  fortement  le  phosphate  d ammo- 
niaque ou  l’acide  pyrophosphorique,  ou  encore  l’acide  phosphorique. 

Cet  acide  est  vitreux,  transparent,  incristallisable,  très  soluble  dans  ec 

En  faisant  bouillir  sa  solution  (une  heure  environ),  il  se  transtori 
acide  orthophosphorique  ; les  acides  minéraux  activent  cette  transformation; 

les  alcalis  la  retardent.  , A 

Cet  acide  précipite  en  blanc  les  solutions  d’azotate  d’argent,  de  chlorure 
baryum  et  d’albumine.  Cette  dernière  réaction  est  employée  pour  coaguler  le 

lait  (Denigès). 

Nous  avons  déjà  signalé  les  polymères  de  cet  acide. 

En  injection  dans  le  torrent  circulatoire,  les  métaphosphates  sont  toxiques, 

mais  beaucoup  moins  que  les  pyrophosphates.  , .. 

Nous  ne  saurions  donner  ici  de  généralités  sur  les  métaphosphates  ; il 
nous  en  faudrait  également  donner  sur  les  di,  tri,  quadri,  etc.,  métaphosphates. 
Disons  cependant  que  tous  les  monométaphosphates,  y compris  les  alcalins, 
sont  insolubles  dans  l’eau. 


ACIDE  PYROPHOSPHORIQUE.  P207H4  = 178 

L’orthophosphate  bisodique  P0vNa2H,12H20,  soumis  à la  calcination,  perd 
d’abord  son  eau  de  cristallisation,  puis  deux  molécules  de  ce  sel  se  sou- 
dent avec  élimination  d’eau. 

2 P04HNa2  = P207Nal  + 1PO 

Le  pyrophosphate  de  sodium  obtenu  est  dissous  dans  l’eau  ; on  ajoute  de 
l’azotate  de  plomb;  par  double  décomposition,  on  obtient  de  l’azotate  de  soude 
et  du  pyrophosphate  de  plomb  qui  se  précipite  ; le  pyrophosphate  de  plomb 
est  lavé,  puis  décomposé  par  un  courant  d’hydrogène  sulfuré;  par  filtration, 
on  obtient  une  solution  d’acide  pyrophosphorique,  qui,  abandonnée  dans  le 
vide,  fournira  des  cristaux. 

Sous  l’influence  de  l’ébullition,  sa  solution  se  transforme  en  une  solution 
d’acide  phosphorique. 

Il  ne  coagule  pas  l’albumine  ; il  donne  avec  les  sels  de  baryum  et  d ar- 
gent des  précipités  blancs;  mais  la  précipitation  n’est  complète  qu’après  neu- 
tralisation. 
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La  plupart  des  pyrophosphates  se  préparent  en  partant  du  pyrophosphate 
de  soude. 

Les  sels  alcalins  tétramétalliques  ont  une  réaction  alcaline  ; les  sels  dirné- 
talliques  sont  légèrement  acides. 

Les  sels  alcalins  sont  solubles  dans  l’eau;  les  autres  sont  insolubles;  mais 
certains  d’entre  eux  se  dissolvent  dans  un  excès  de  pyrophosphates  alcalins 
en  formant  des  sels  doubles  solubles,  par  exemple  P(I) 207F"eNa2. 

Nous  avons  déjà  dit  que  l’acide  pyrophosphorique  ne  coagulait  pas  l'albu- 
mine ; les  pyrophosphates  précipitent  par  l’azotate  d’argent,  le  chlorure  de 
baryum,  le  sulfate  de  magnésie. 

Avec  le  molybdate  d’ammoniaque,  ils  ne  donnent  de  précipité  qu’à  la 
longue,  par  suite  de  la  formation  d'acide  phosphorique. 

En  ajoutant  à une  solution  assez  concentrée  de  pyrophosphate  alcalin  un 
peu  d’une  solution  concentrée  de  chlorure  cobaltihexaminique,  il  se  produil 
aussitôt  un  précipité  de  paillettes  brillantes  jaune-rougeâtre  pâle. 


ACIDE  PHOSPHORIQUE 

P = 31  — 31,03 
PtPIP  — 98  CP  — 64  = 65,31 
H3 *  = 3 = 3,06 

98*  100,00 


Etat  naturel.  — A l’état  de  combinaison,  l’acide  phosphorique  est  assez 
répandu  dans  la  nature;  on  le  trouve  dans  les  os,  les  urines,  les  céréales, 
la  matière  cérébrale  et  nerveuse,  la  laitance  des  poissons,  etc.,  et  en  grande 
quantité  à l’état  de  phosphates  naturels. 

Préparation.  — 1°  On  pourrait  l’obtenir  en  faisant  bouillir  la  solution 
aqueuse  des  acides  méta  et  pyrophosphorique. 

2°  Le  Codex  le  fait  préparer  en  attaquant  le  phosphore  par  l’acide  azotique. 
On  emploie  le  phosphore  rouge  pour  que  la  réaction  soit  moins  énergique  (1). 


(I)  « Phosphore  rouge  entier 10  gr. 

Acide  azotique  officinal 66  gr. 

Eau  distillée  44  gr. 


Introduisez  le  mélange  d’acide  azotique  et  d’eau  (marquant  1,240  au  densimètre) 


acide  phosphorique 


>0  1 


30  On  a quelquefois  préparé  ce  corps  en  décomposant  les  phosphates  de 
baryte  ou  de  plomb  par  l’acide  sulfurique,  ou  le  chlorure  phosphorique  par 

l eaU'  PCP  + 4 1P0  = PO*H3  + 5 HCl 


40  Joly  le  prépare  en  décomposant  le  phosphate  mono-ammonique  par 

l’eau  et  l'acide  chlorhydrique.  , • 

5°  On  peut  encore  attaquer  le  phosphate  de  chaux  par  1 acide  tluor  '><  nqut 

(Nicolas). 

Propriétés.  — L’acide  phosphorique  est  ordinairement  en  masses  vitreuses; 
il  cristallise  facilement  en  prismes  rhomboïdaux,  incolores,  inodores,  d une 
saveur  très  acide. 

La  chaleur  le  fait  passer  d’abord  à l'état  d’acide  pyrophosphorique,  puis 


d'acide  métaphosphorique. 

Le  charbon  le  réduit  et  donne  du  phosphore  ; il  faut  se  rappeler  que  le 
phosphore  perce  très  aisément  les  capsules  en  platine  et  par  conséquent  ne 
pas  chauffer  dans  ces  vases  des  phosphates  mélangés  à un  corps  capable 


de  les  réduire. 

En  solution,  l'acide  phosphorique  est  déplacé  par  1 acide  sulfurique,  mais 
par  voie  sèche  et  à chaud,  la  réaction  inverse  se  produit. 

Il  est  très  soluble  dans  l’eau.  (Voyez  la  note  de  la  page  suivante.) 

Quand  la  solution  d’acide  phosphorique  est  très  concentrée,  elle  attaque 

le  verre  et  la  porcelaine. 

Avec  les  métaux  il  donne  trois  sortes  de  sel,  suivant  qu'un,  deux  ou  trois 


dans  une  cornue  en  verre  munie  d’une  tubulure  bouchée  à 1 emen.  I lacez  la  cornue 
sur  un  bain  de  sable,  et  adaptez-y,  en  évitant  l’emploi  des  bouchons,  un  ballon 
tubulé  muni  d’un  entonnoir  pour  donner  issue  aux  vapeurs  non  condensées 

Divisez  d’autre  part  le  phosphore  en  6 ou  8 petits  fragments;  introduisez-les  dans 
le  mélange  acide  par  la  tubulure  de  la  cornue,  et  chauffez  doucement  jusqu  a ce  que 
l’attaque  ait  lieu;  modérez  le  feu,  si  l’action  est  trop  vive. 

Lorsque  le  phosphore  aura  presque  totalement  disparu,  versez  dans  !a  cornue  le 
liquide  qui  a passé  dans  le  ballon  récipient,’  et  procédez  à une  seconde  distillation 
dont  l’effet  est  de  compléter  l’action  de  l’acide  azotique  et  d’assurer  la  translormation 

totale  du  phosphore  en  acide  phosphorique. 

Retirez  alors  le  liquide  de  la  cornue,  et  concentrez-le  dans  une  capsule  en  porce- 
laine, jusqu’à  consistance  de  sirop  épais,  afin  de  chasser  la  totalité  de  1 aciqe  azo- 
tique, sans  dépasser  toutefois  la  température  de  180°.  Le  produit  est  enfin  eten  u 
d’eau  jusqu’à  ce  que  le  mélange  marque  1,35  au  densimètre.  C’est  dans  cet  état  de 
concentration  qu’on  emploie  l’acide  phosphorique  pour  l’usage  médical. 

Les  quantités  de  matières  indiquées  dans  la  formule  produisent  63  grammes  en\i- 
ron  d’acide  phosphorique  officinal.  » (Codex  1884.) 

Si  on  voulait  obtenir  l’acide  phosphorique  solide,  au  lieu  d étendre  d eau  le 
résidu  de  la  concentration  dans  la  capsule  de  platine,  il  faudrait  continuer  a évaporer, 
en  chauffant  jusqu’au  rouge  sombre. 
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atomes  d hydrogène  ont  été  remplacés  par  un,  deux  ou  trois  atomes  d’un  métal  ; 
c’est  ainsi  que  l’on  connaît  les  phosphates  monocalcique,  bicalcique,  trical- 
cique.  Quelquefois,  pour  bien  distinguer  les  phosphates  des  méta  et  pyro-phos- 
phates, on  les  désigne  sous  le  nom  d 'ortho-phosphates ; cependant  il  faut  se 
rappeler  que,  d’après  Saporta,  le  véritable  acide  ortho-phosphorique  serait 
pcntabasique  et  répondrait  à la  formule  Pv  (OH)5  ; il  est  du  reste  inconuu. 

Les  trois  fonctions  acides  de  l’acide  phosphorique  sont  loin  d’avoir  la 
même  valeur  ; la  thermochimie  et  les  réactifs  colorés  le  démontrent  égale- 
ment. Si  on  prend  une  solution  d’acide  phosphorique  et  qu’on  la  sature  par 
une  liqueur  alcaline  ou  alcalino-terreuse,  le  réactif  employé  change  de  cou- 
leur suivant  sa  nature.  L’orangé  3 Poirier  (hélianthine,  tropéoline  00) 
(0gr,0o  p.  100)  passe  du  rouge  au  jaune  quand  une  seule  basicité  est  satis- 
faite. La  phtaléine  ne  devient  rouge  que  quand  deux  basicités  sont. satisfaites: 
enfin  le  bleu  C4B  indique  qualitativement  la  troisième  basicité. 

Caractères.  — La  solution  d’acide  phosphorique  ne  précipite  ni  l'azotate 
d’argent,  ni  le  chlorure  de  baryum  ; elle  ne  coagule  pas  l’albumine. 

Les  solutions  de  phosphates  neutres  alcalins  possèdent  les  caractères  sui- 
vants. 

1°  Dans  quelques  centimètres  cubes  de  la  solution  azotique  de  molybdate 
d’ammoniaque,  on  ajoute  un  peu  de  la  liqueur  acide  ou  neutre  dans  laquelle 
on  cherche  l’acide  phosphorique  ; si  la  proportion  de  cet  acide  est  notable, 


(1)  « La  table  suivante  donne  la  densité  des  solutions  d’acide  phosphorique  à 
+ 15°,  d’après  leur  richesse  centésimale  en  acide  trihydraté  et  en  acide  anhydre.  » 
(Codex  1884.) 


DENSITÉS 
A + 15* 

ACIDE  PHOSPHORIQUE 

DENSITÉS 
A + 15* 

ACIDE  PHOSPHORIQUE 

TRIHYDRATÉ 
p.  100 

ANHYDRE 

r.  i00 

TRIHYDRATÉ 
P.  100 

ANHYDRE 

P.  100 

1,521 

69 

50, 00 

1,306 

45 

32,67 

1,488 

65 

47,  32 

1 . 298 

44 

31,94 

1,  439 

60 

43,66 

1 , 289 

43 

31,22 

1,393 

55 

40,03 

1,281 

42 

30,49 

1,384 

54 

39,30 

1,273 

41 

29,77 

1 , 375 

53 

38,58 

1,265 

40 

29,04 

1,366 

52 

37,85 

1,226 

35 

25,41 

1 , 357 

51 

37,13 

1,189 

30 

21,78 

1,349 

50 

36,40 

1,153 

25 

18,15 

1,340 

49 

35,67 

1.120 

20 

14,52 

1,331 

48 

3 4,95 

1 , 087 

15 

10,89 

1,323 

47 

34,22 

1 , 057 

10 

7,26 

1,314 

46 

33,  50 

1.028 

5 

3.63 
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on  obtient  immédiatement  un  précipité  pulvérulent,  fin,  jaune-clair;  si  la 
proportion  est  très  faible,  0«', 00002  par  exemple,  la  réaction  ne  se  produit 
qu’au  bout  de  quelques  heures  et  même  en  chauffant  un  peu,  mais  au-des- 
sous  de  40°.  Le  molybdate  d’ammoniaque  doit  toujours  être  en  excès. 

L’acide  chlorhydrique,  s’il  est  en  grande  quantité,  empêche  ou  retarde  la 
réaction;  il  en  est  de  même  de  certaines  substances  organiques,  de  1 acide 
tartrique  par  exemple. 

Dans  les  conditions  indiquées,  cette  réaction  est  spécifique  : 1 acide  arsé- 

nique  ne  donne  pas  de  précipité  à froid. 

Le  précipité  étant  lavé  avec  la  solution  de  molybdate,  si  on  le  dissout  dans 


l’ammoniaque,  on  obtient  la  réaction  suivante  : 

2°  On  ajoute  à la  liqueur  une  grande  quantité  de  chlorhydrate  d ammo- 
niaque, du  sulfate  de  magnésie  et  de  l’ammoniaque,  on  obtient  un  pré- 
cipité cristallin  de  phosphate  ammoniaco-magnésien.  Souvent  ce  précipité 
ne  se  forme  qu'au  bout  de  quelque  temps;  1 agitation  favorise  sa  ioimation. 

Ce  précipité  se  dissout  facilement  dans  les  acides;  il  n’est  caractéristique 
qu’autant  que  la  liqueur  ne  renferme  pas  d’acide  arsénique. 

3°  Le  sulfate  de  chaux  donne  un  précipité  facilement  soluble  dans  les  acides, 
et  dans  le  sel  ammoniac. 


4°  Avec  le  chlorure  de  baryum,  on  obtient  un  précipité  soluble  dans  les 


acides. 

o°  Avec  l’azotate  d’argent,  on  obtient  un  précipité  jaune,  soluble  dans 
l’acide  azotique  et  dans  l’ammoniaque. 


Dosage. — 1°  Le  procédé  classique  consiste  à précipiter  l’acide  phosphorique 
à l’état  de  phosphate  ammoniaco-magnésien  PO1  Am  Mg",6H20;  ce  précipité 
bien  lavé  à l’eau  ammoniacale  est  desséché  puis  calciné,  ce  qui  le  transforme 
en  pyrophosphate  de  magnésie  P2OMg2,  et  enfin  pesé  (1). 


(i)  Ce  procédé  est  applicable  directement  quand  l’acide  phosphorique  est  libre  ou 
combiné  aux  alcalis. 

Matériel.  — Vase  à précipité. 

Réactifs.  — Mixture  magnésienne. 

Mode  opératoire.  — A la  liqueur  neutre  ou  légèrement  ammoniacale,  ajoutez  un 
peu  de  chlorhydrate  d’ammoniaque,  puis  de  la  mixture  magnésienne  en  suflisante 
quantité,  mais  pas  en  trop  grand  excès  (10  C.C.  de  cette  mixture  précipitent 
0&r,25  d’acide  phosphorique);  agitez  sans  frotter  les  parois  du  vase;  au  bout  dune 
heure,  ajoutez  au  mélange  environ  1/4  de  son  volume  d’ammoniaque  : couvrez  avec 
une  plaque  de  verre,  et  abandonnez  le  tout  au  frais  pendant  douze  heures. 

Après  ce  temps,  filtrez;  assurez-vous  que  le  liquide  filtré  ne  trouble  plus  par  le 
mélange  magnésien  ; lavez  le  précipité  avec  de  l’ammoniaque  étendue  de  3 volumes 
d’eau. 
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2°  On  peut  doser  l’acide  phosphorique  à l’état  de  phosphate  de  bismuth 
PCbBi'"  insoluble  dans  l’acide  azotique  ; l’inconvénient  de  ce  procédé,  c’est 


Il  arrive  souvent  que  le  phosphate  se  dépose  partiellement  sur  les  parois  du  verre 
et  y adhère  assez  pour  qu’il  ne  soit  pas  possible  de  l’enlever  par  des  lavages.  On  dis- 
sout alors  le  précipité  adhérent  dans  un  peu  d’eau  acidulée  par  de  l’acide  chlorhy- 
drique et  on  ajoute  à la  solution  quelques  gouttes  d’ammoniaque.  Le  précipité  se 
reforme  et  après  un  certain  temps,  on  peut  l’ajouter  à celui  qui  est  déjà  sur  le  filtre. 

Le  lavage  du  précipité  qu’il  ne  faut  pas  prolonger  plus  qu’il  n’est  nécessaire,  est 
complet  quand  l’eau  de  lavage  acidulée  par  île  l’acide  azotique  ne  précipite  plus 
l’azotate  d’argent. 

On  dessèche  le  liltre  à 100-1 10”  ; on  détache  le  précipité  du  filtre,  aussi  exactement 
que  possible  et  on  le  met  sur  un  carré  de  papier  glacé.  On  incinère  le  filtre  dans  un 
creuset  de  porcelaine  : on  ajoute  le  précipité;  on  laisse  refroidir  et  on  pèse. 

Calcul.  — Le  poids  trouvé  multiplié  par  0,63964  donne  le  poids  d’anhydride  phos- 
phorique. 

Si,  dans  la  liqueur  se  trouvent  des  corps  qui  précipitent  par  l’ammoniaque,  il  faut 
au  préalable  s’en  débarrasser.  S’il  n’y  avait  que  de  l’alumine  et  du  fer,  on  en  empê- 
cherait la  précipitation  par  addition  d’acide  citrique. 

(a)  Aubin  donne  la  marche  suivante  pour  doser  l’acide  phosphorique  dans  les 
phosphates  naturels;  là,  l’alumine,  le  fer,  la  chaux,  le  fluorure  de  calcium,  la 
silice,  etc.,  entravent  le  dosage. 

Dans  un  ballon  de  200  G. G.  environ,  on  attaque  1 gramme  du  produit  pulvérulent 
par  10  G. G.  acide  chlorhydrique  maintenu  à l’ébullition  pendant  10  minutes;  on 
ajoute  10  G. G.  d’une  liqueur  obtenue  en  dissolvant  à froid  de  l’acétate  de  soude 
cristallisé  dans  l’acide  acétique  à 50  p.  100  jusqu’à  saturation;  on  étend  la  liqueur  à 
40  ou  50  G. G.  sans  retirer  du  feu;  lorsque  la  liqueur  est  en  pleine  ébullition,  on  y pro- 
jette de  2 à 3 grammes  d’oxalate  d’ammoniaque  et  l’on  cesse  de  chauffer  au  bout 
de  quelques  minutes.  La  liqueur  s’éclaircit  rapidement;  elle  est  décantée  sur  un  filtre 
et  le  résidu  insoluble  est  lavé  à plusieurs  reprises,  Après  refroidissement,  on  rend 
la  liqueur  ammoniacale  en  y versant  de  l'ammoniaque  et  20  C.G.  d’une  solution  de 
citrate  d’ammoniaque,  pour  maintenir  en  dissolution  le  fer  et  l’alumine.  Pour  pré- 
cipiter l’acide  phosphorique,  on  ajoute  un  excès  de  mixture  magnésienne;  le  volume 
final  de  la  liqueur  doit  être  de  250  C.C.,  sur  lesquels  il  doit  y avoir  de  40  à 50  C.G. 
d’ammoniaque,  afin  de  précipiter  tout  l’acide  phosphorique  et  d'éviter  l’entraînemenl 
de  la  magnésie. 

( b ) La  précipitation  de  l’acide  phosphorique  par  le  molybdate  d’ammoniaque  per- 
met de  le  séparer  de  tous  les  corps  qui  gênent  son  dosage. 

Dans  un  vase  à précipité,  on  met  une  solution  azotique  de  phosphate  contenant 
au  plus  0ër,20  d’anhydride  phosphorique.  Sur  cette  prise  d’essai  on  verse  un  volume 
de  la  solution  molybdique  contenant  de  40  à 50  fois  autant  d’anhydride  molybdique 
que  la  prise  d’essai  peut  contenir  d’anhydride  phosphorique.  On  agite  le  mélange 
avec  une  baguette  de  verre,  sans  frotter  les  parois  du  \ase.  On  abandonne  à 40", 
pendant  douze  heures;  il  se  forme  un  précipité  jaune  citron  et  le  liquide  qui  surnage 
ce  précipité  devient  clair  : on  vérifie  dans  un  tube  à essai,  sur  quelques  centimètres 
cubes  de  ce  liquide  clair,  si  l’addition  de  liqueur  molybdique  ne  détermine  aucun 
trouble;  si  oui,  tout  l’acide  phosphorique  a été  précipité  ; si  non,  on  ajoute  une 
nouvelle  quantité  de  molybdate. 


461 


acide  phosphorique 
.jue  la  liqueur  ne  doit  contenir  ni  chlorures,  ni  sullates,  ni  sels  de  1er  au 
maximum  (1). 

3°  Les  sels  d’urane  donnent  avec  l’acide  phosphorique  un  précipite  de  phos- 


On  verse  le  liquide  clair  sur  un  petit  liltre,  sans  y laisser  tomber  le  précipité. 
Puis  on  lave  ce  précipité  par  décantation  avec  la  solution  suivante  : 

Azotate  d’ammoniaque  cristallisé lo  »r‘ 

Acide  azotique  D = 1,200.  ■ 10  &1- 

Solution  molybdique 10  ër- 

Eau  q.  s.  p.  100  C.C 

On  fait  le  lavage  en  versant  avec  une  carafe  à jet  le  liquide  froid  sur  le  précipité 
contenu  dans  le  vase  et  après  repos,  on  vide  le  liquide  sur  le  liltre. 

Le  lavage  est  terminé  lorsque  le  liquide  qui  passe  a la  filtration,  additionné  d un 

excès  d’ammoniaque,  ne  donne  aucun  trouble. 

Le  précipité  jaune  étant  bien  lavé,  on  le  traite  par  une  dissolution  d’ammoniaque 
à 1/4.  Le  précipité  se  dissout  : on  lave  le  filtre  avec  la  même  solution  pour  dis- 
soudre le  précipité  qui  y est  attaché.  On  poursuit  le  lavage  jusqu’à  ce  que  le  liquide 
qui  passe  ne  précipite  plus  en  jaune,  lorsqu’on  l’acidule  par  de  l’acide  chlorhydrique. 

Le  volume  de  la  liqueur  ne  doit  pas  dépasser  100  C.C. 

A cette  dissolution,  on  ajoute  10  à 15  C.C.  de  la  mixture  magnésienne;  on  agite 
convenablement  et  on  abandonne  pendant  plusieurs  heures.  On  sépare  alors,  par 
tiltration,  le  précipité  de  phosphate  ammoniaco-magnésien,  que  l'on  traite  comme  il 
a déjà  été  indiqué. 

Dans  ce  procédé,  il  faut  surtout  éviter  les  chlorures;  l’arsenic  et  la  silice  présentent 
également  quelques  inconvénients. 

(1)  Comme  exemple  de  cette  méthode,  donnons  1 analyse  d un  phosphate  de 
chaux.  On  prend  4 grammes  du  phosphate  réduit  en  poudre  très  fine;  et  on  le 
chauffe  doucement  pendant  environ  30  minutes  avec  20  C.C.  d’acide  azotique 
(D  1,200);  on  ajoute  alors  25  C.C.  d’eau,  et  s’il  reste  un  résidu  on  chauffe  encore 
pendant  10  à 15  minutes;  on  laisse  refroidir;  si  la  dissolution  contient  du  chlore  et 
de  l'acide  sulfurique,  on  la  traite  successivement  par  de  l’azotate  d’argent  et  de 
l’azotate  de  baryum.  On  filtre  : le  liquide  filtré,  réuni  aux  eaux  de  lavage,  est  traité 
par  de  l’hydrogène  sulfuré  pour  précipiter  l'excès  d’argent  et  ramener  au  minimum 
le  fer  que  la  solution  peut  contenir.  On  chasse  l’excès  d’hydrogène  sulfuré  en 
chauffant  légèrement  et  faisant  passer  un  courant  d’acide  carbonique  ; on  étend  à 
100C.C. 

Dans  un  petit  vase  à précipité,  on  verse  25  C.C.  de  la  solution  du  phosphate  ; on 
y ajoute  peu  à peu  de  la  solution  d’azotate  de  bismuth,  tant  qu’il  se  forme  un  préci- 
pité. A la  fin,  on  verse  un  léger  excès  de  solution  de  bismuth;  on  chauffe  légèrement 
la  masse  liquide  avec  le  précipité  et  on  laisse  déposer. 

On  verse  d’abord  le  liquide  clair  sur  un  petit  filtre,  ensuite  le  précipité,  et  on  lave 
avec  une  dissolution  d’acide  azotique,  puis  avec  de  l’eau  distillée  tant  que  le  liquide 
filtré  noircit  par  addition  d’hydrogène  sulfuré.  On  dessèche  le  liltre  et  son  contenu  ; 
on  détache  le  précipité  du  filtre,  aussi  exactement  que  possible;  ou  incinère  le 
liltre  dans  une  capsule  de  porcelaine,  après  l’avoir  imbibé  de  quelques  gouttes 
d’azotate  d’ammoniaque;  on  ajoute  le  phosphate  de  bismuth  aux  cendres  du  filtre,  on 
chauffe  au  rouge  sombre  et  on  pèse  après  refroidissement. 
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phate  d’urane;  cette  réaction  a donné  naissance  à deux  procédés  de  dosage, 
l'un  pondéral  peu  usité,  l’autre  volumétrique,  très  usité  (1). 

Essai.  — • On  vérifie  d’abord  la  densité  et  le  titre  acidimétrique  de  l’acide 
phosphorique.  Le  Codex  donne  la  note  suivante  à ce  sujet  : 

« Titre.  — 100  grammes  d'acide  phosphorique  officinal  renferment 
50  grammes  d’acide  phosphorique  trihydraté,  correspondant  à 36gr,4  d’acide 
phosphorique  anhydre,  et  sont  neutralisés  par  27  grammes  de  carbonate  de 
soude  pur  et  sec  (pour  former  le  composé  PhOB,  NaO,  2HO)  ou  PCPNaH-.  » 

Ceci  vérifié,  l’acide  phosphorique  peut  contenir  : 

Ie  Des  acides  sulfurique,  chlorhydrique  et  azotique  ; on  les  recherche  par 
leurs  caractères  ordinaires  ; 

2°  De  l’acide  phosphoreux.  Cet  acide  ramènera  à l’ébullition  le  chlorure 
mercurique  à l’état  de  chlorure  mercureux  ; 


(1)  MÉTHODE  VOLUMETRIQUE  PAR  LA  LIQUEUR  URANIQUE 

Principes. — 1°  En  liqueur  neutre  ou  acide  par  l’acide  acétique,  et  en  présence  des 
sels  sodiques  ou  ammoniacaux,  l'acide  phosphorique  donne  avec  les  sels  d'urane 
un  précipité  de  composition  constante. 

2°  Les  sels  d’urane  donnent  avec  la  teinture  de  cochenille  une  laque  vert  bleuâtre. 
En  présence  de  l'acide  phosphorique,  cette  laque  ne  se  produit  qu’après  la  précipita- 
tion complète  de  cet  acide. 

La  réaction  est  d’autant  plus  sensible  que  la  liqueur  est  moins  acide.  La  teinture 
de  cochenille  peut  elle-même  servira  apprécier  cette  acidité  puisqu’elle  est  violette 
en  présence  des  bases,  et  rouge  jaune  en  liqueur  acide. 

Remarques.  — Cette  méthode  ne  peut  s’appliquer  en  présence  du  fer  ou  de  l’alu- 
minium, parce  que  les  phosphates  de  ces  métaux  sont  insolubles  en  solution  acé- 
tique. 

Souvent,  au  lieu  de  dessécher,  calciner  et  peser  le  phosphate  ammoniaco-magné- 
sien,  on  le  dissout  dans  l’acide  acétique  et  on  dose  l’acide  phosphorique  par  ce  pro- 
cédé volumétrique. 

Matériel.  — Capsule  en  porcelaine  de  100  C.C.  de  capacité. 

Pipettes  — une  de  50  C.C.  — - une  de  1 C.C. 

Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 

Réactifs.  — 1°  Liqueur  titrée  d’urane  (voy.  Azotate  d'urane). 

2°  Solution  acétique  d’acétate  de  soude  (voy.  p.  211). 

3°  Teinture  de  cochenille  (p.  206). 

Mode  opératoire.  — On  prend  50  C.C.  de  la  liqueur  dans  laquelle  on  veut  doser 
l’anhydride  phosphorique  ; on  les  met  dans  une  capsule,  on  ajoute  2 ou  3 gouttes  de 
teinture  de  cochenille;  on  neutralise  par  addition  d’ammoniaque  ; on  ajoute  1 C.C. 
de  solution  d’acétate  de  sodium;  on  porte  à une  température  voisine  de  100°  et  au 
moyen  de  la  burette  graduée,  on  fait  arriver  la  liqueur  titrée  d’urane,  jusqu’à  ce 
que  la  liqueur  ait  pris  une  couleur  vert  bleuâtre.  L’opération  est  terminée. 
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3°  De  l’arsenic.  On  le  trouvera  en  traitant  la  liqueur  diluée  par  1 hydrogène 
sulfuré;  le  même  réactif  décèlerait  le  cuivre  et  le  plomb,  s’il  y en  avait; 

4°  Du  sulfate  ou  du  phosphate  de  chaux,  de  l’alumine,  de  la  silice,  de  la 
baryte  : le  carbonate  d’ammoniaque  précipiterait  tous  ces  corps; 

5°  De  l’ammoniaque.  On  la  retrouverait  par  ses  réactifs  habituels. 


Réactif.  — Il  est  employé  à la  préparation  de  certains  phosphates  et  poui 
déplacer  par  voie  sèche  des  acides  moins  fixes  que  lui  à température  élevée. 

Usages  médicaux.  — L’ acide phosphorique  médicinal  est  une  solution  ayant 
pour  densité  1 ,45  et  contenant  la  moitié  de  son  poids  d’acide  phosphorique. 

Il  est  quelquefois  employé  dans  les  maladies  des  os,  soit  à 1 intérieur 
soit  à l’extérieur;  on  l’a  prescrit  dans  le  typhus  et  les  affections  fébriles . 


Toxicologie.  — Il  est  toxique,  en  tantqu  acide,  mais  non  en  tant  que  com- 
posé phosphoré. 


PHOSPHATES  MÉTALLIQUES 


Formules.  — L’acide  phosphorique  étant  tribasique,  les  phosphates  répon- 
dent à une  des  trois  formules  suivantes  : 

P04PM  P O H IM'  PO*M3 

Etat  naturel.  — Dans  la  nature,  on  trouve  un  certain  nombie  de  phos- 
phates ; tels  sont  les  phosphates  de  chaux  (coprolithes,  apatite,  etc.)  ammo- 
niaco-magnésien,  de  plomb,  et  un  certain  nombre  de  tluo  et  de  chloiophos- 
phates. 

Préparation.  — 1°  Action  de  l’acide  phosphorique  sur  les  bases. 

!2°  Action  de  l’acide  sulfurique  ou  de  l’acide  chlorhydrique  sur  un  phos- 
phate polymétallique  pour  obtenir  un  phosphate  moins  métallique. 

3°  Par  double  décomposition.  Ce  procédé  mérite  de  nous  arrêter  un 
moment. 

« Un  grand  nombre  de  phosphates  insolubles  ou  peu  solubles  dans  l’eau 
peuvent  être  obtenus  par  double  décomposition  entre  une  dissolution  de 
phosphate  bisodique  et  une  dissolution  métallique  ; mais,  suivant  la  natuie 
du  métal,  le  produit  final  de  la  réaction  est  un  phosphate  trimétallique  ou  un 
phosphate  bimétallique. 

Ainsi  dans  le  cas  où  la  dissolution  métallique  est  l’azotate  d’argent,  on 
obtient  immédiatement  un  précipité  jaune  amorphe  de  phosphate  triargen- 
tique,  et  la  liqueur  contient  un  acide  libre. 

Dans  d’autres  cas,  au  contraire  (sels  de  calcium,  de  strontium,  de  baryum, 
de  manganèse),  le  produit  final  de  la  réaction  est  un  phosphate  bimétallique 
cristallisé.  Au  moment  où  l’on  mélange  les  deux  liqueurs,  on  observe  la 
formation  d’un  précipité  gélatineux  dont  la  composition,  si  les  liqueurs  sont 
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suffisamment  étendues,  diffère  peu  de  celle  d’un  phosphate  trimètallique . La 
liqueur  est  alors  acide  au  tournesol,  neutre  au  méthylorange,  et  renferme  par 
conséquent  un  phosphate  monométallique.  Cette  réaction  première  corres- 
pond à un  état  d’équilibre  instable,  le  précipité  gélatineux  initial  se  trans- 
forme en  un  produit  cristallisé  par  suite  d’une  réaction  chimique  ultérieure 
entre  le  précipité  et  le  liquide  au  sein  duquel  il  a pris  naissance. 

Lorsque  le  phosphate  précipité  est  un  phosphate  alcalino-terreux  ou  un 
phosphate  manganeux,  et  lorsque  les  liqueurs  sont  étendues,  la  première 
réaction  peut  être,  en  grande  partie  au  moins,  ainsi  formulée  : 

2 PO  WII  -f  4 MCI  = P04M:1  + PO  LM  IP  -j-  4 NaCl 

Puis  une  seconde  réaction  se  produit,  dont  la  rapidité  ou  même  la  possibi- 
lité dépend  des  conditions  de  stabilité,  variables  avec  la  température  et  la 
dilution,  du  phosphate  monométallique  en  présence  île  l’eau.  Les  phosphates 
monocalcique,  monostrontianique,  monobarytique  et  monomanganeux,  sont 
en  effet  décomposables  par  l’eau. 

Lorsque  la  décomposition  du  sel  monométallique  est  commencée,  elle 
donne  lieu  à un  dépôt  cristallin  de  phosphate  bimétallique  et  à de  l’acide 
libre  qui  réagit  peu  à peu  sur  le  sel  trimètallique  précipité,  pour  le  transfor- 
mer en  sel  bimétallique  cristallisé.  Ces  réactions  simultanées  se  produisent 
plus  ou  moins  rapidement  suivant  les  conditions  de  l’expérience,  et  la  trans- 
formation peut  demeurer  incomplète  dans  les  dissolutions  étendues.  Lorsque 
la  stabilité  du  sel  monométallique  en  présence  de  l’eau  est  relativement 
grande,  la  réaction  ne  s'effectue  qu’avec  une  extrême  lenteur;  il  peut  même 
arriver  que  le  sel  gélatineux  ou  amorphe  reste  mélangé,  au  bout  de  plusieurs 
jours,  de  quelques  cristaux  seulement  du  phosphate  bimétallique  ; c’est  le 
cas  du  manganèse.  La  transformation  ne  deviendrait  complète  à la  tempéra- 
ture ordinaire,  que  si  l’on  rendait  la  liqueur  acide  par  l’addition  de  quelques 
gouttes  d’une  dissolution  concentrée  d’acide  phosphorique. 

La  transformation  du  précipité  gélatineux  en  un  précipité  cristallisé  de 
composition  différente  est  plus  facile  à réaliser  et  plus  complète  avec  les 
bases  alcalino-terreuses  ; la  stabilité  des  phosphates  monométalliques  en 
présence  de  l’eau  est  moindre  en  effet  que  pour  le  sel  manganeux.  La  réac- 
tion secondaire  produit  un  phosphate  bicalcique  cristallisé  P04Ca"H,2H20, 
mais  la  réaction  ne  devient  complète  qu’en  liqueur  acide. 

La  précipitation  du  phosphate  d’argent,  au  moyen  du  phosphate  bisodique, 
peut  être  envisagée  comme  se  passant  en  deux  phases;  dans  la  première, 
formation  de  sel  trimètallique  et  de  sel  monométallique;  dans  la  seconde, 
ce  dernier  se  dédouble  en  phosphate  trimètallique  et  acide  libre  qui  limite  le 
phénomène.  La  formation  d’un  phosphate  bimétallique  est  impossible  ici  ; 
car  ce  sel  se  décompose  immédiatement  en  présence  de  l’eau. 

Les  réactions  ci-dessus  sont  applicables  aux  arséniates.  » A Joly. 

Propriétés.  — Les  phosphates  alcalins  sont  solubles  dans  l’eau  : les  autres 
ne  se  dissolvent  que  dans  les  liqueurs  acides;  toutefois  le  phosphate  de  bis- 
muth est  insoluble  dans  l’acide  azotique  et  le  phosphate  ferrique  est  insoluble 
dans  l’acide  acétique.  Quelques  phosphates  deviennent  insolubles  dans  les 
acides  après  avoir  subi  l’action  de  la  chaleur.  Certains  phosphates  sont  solubles 
dans  les  alcalis  ; ainsi  le  phosphate  ferrique  est  soluble  dans  l’ammoniaque. 
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Les  phosphates  insolubles  à base  de  protoxyde  sont  décomposés  par  les 

sels  solubles  à base  de  sesqui-oxyde.  . 

Nous  avons  déjà  dit  que  les  phosphates  monométalliques  étaient  neutres  a 
la  tropéoline,  les  phosphates  bimétalliques  au  tournesol  et  à la  phtaléine  et 
les  phosphates  trimétalliques  au  bleu  G4B. 

Caractères.  — 1°  Reconnaître  les  phosphates  des  autres  sels.  (Voyez  Acide 
pliosphorique .) 

2°  Reconnaître  entre  elles  les  trois  sortes  de  phosphates. 

Nous  avons  déjà  indiqué  leur  action  sur  les  réactifs  colorés  ; en  outre  avec 

l’azotate  d’argent  : ... 

Les  phosphates  trimétalliques  donnent  un  précipité  jaune  et  la  liqueur 

reste  neutre. 

Les  phosphates  bimétalliques  donnent  un  précipité  jaune  et  la  liqueur 
devient  acide. 

Les  phosphates  monométalliques  ne  donnent  pas  de  précipité. 

Dosage.  — Voyez  Acide  pliosphorique. 

Usages  médicaux.  — Nous  les  étudierons  à propos  des  phosphates  de  cal- 
cium, de  sodium  et  de  potassium  ; disons  tout  de  suite  que  Logeais  a com- 
battu l’emploi  des  phosphates  calciques,  disant  que  si  l’absorption  de  ces 
sels  se  fait  par  l’estomac,  ils  sont  précipités  dans  le  sang  qui  constitue  un 
milieu  alcalin. 
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ARSENIC 


As  Poids  atomique  = 73.  Poids  moléculaire  = 300 


Historique.  — Au  v 1 1 1°  siècle,  Geber  connaissait  l’arsenic;  Albert  le  Grand 
indiqua  le  moyen  de  le  retirer  de  son  sulfure;  Brandt  et  Macquerù  la  fin  du 
siècle  dernier  l’étudièrent  et  le  rangèrent  parmi  les  métaux. 

Etat  naturel.  — A l’état  natif,  l’arsenic  se  présente  en  cristaux  dérivant 
d'un  rhomboèdre  de  85°,  ou  en  masses  lamellaires  ou  testacées,  rarement 
bacillaires,  dans  les  filons  riches  en  arséniures. 

A l’état  de  combinaison,  on  le  trouve  à l’état  de  sulfures,  d’arséniures,  de 
sulfoarséniures,  etc. 

Un  grand  nombre  d’eaux  minérales,  surtout  celles  qui  sortent  des  ter- 
rains primitifs,  renferment  de  l’arsenic;  sous  ce  rapport,  la  plus  remarquable 
est  l’eau  de  la  Bourboule  qui  renferme  G milligrammes  d’arsenic  à l’état 
d’arséniate. 

Préparation.  — On  retire  l’arsenic  du  mispickel  (arsénio-sulfure  de  fer). 
On  chauffe  ce  minerai  en  vase  clos;  l’arsenic  se  volatilise  et  se  condense 
dans  des  tubes  en  tôle;  il  reste  un  résidu  de  sulfure  de  fer. 

Pour  le  purifier,  on  lui  fait  subir  une  nouvelle  sublimation,  après  l’avoir 
mélangé  avec  un  peu  de  charbon. 

Propriétés  physiques.  — L’arsenic  pur  est  d’un  gris  noir  brillant  ; il  est  ino- 
dore; sa  densité  est  d’environ  5,8;  quand  on  le  chauffe,  il  se  volatilise,  sans 
se  fondre,  à une  température  supérieure  à 360°  ; en  vase  clos,  et  sous  pres- 
sion, il  fond  en  un  liquide  transparent;  sa  densité  de  vapeur  est  10,37. 

Etats  allotropiques.  — L’arsenic  isolé  de  ses  combinaisons  au-dessous  de 
300°  est  amorphe;  il  se  sublime  entre  280  et  310°.  Sa  densité  est  moins  élevée  que 
celle  de  l’arsenic  cristallisé;  il  se  transforme  en  arsenic  cristallisé  vers  310°. 

L’arsenic  amorphe  présente  des  analogies  avec  le  phosphore  blanc  et  l’ar- 
senic cristallisé  avec  le  phosphore  rouge. 
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Propriétés  chimiques.  — - À l’air,  il  sc  recouvre  d une  couche  Ici  ne  , quand 
on  veut  le  conserver  brillant,  il  faut  le  tenir  dans  de  l’eau  bouillie. 

Chauffé  à l’air,  il  se  transforme  en  anhydride  arsénieux  et  dégage  à ce 

moment  une  odeur  alliacée  caractéristique. 

Il  se  combine  directement  avec  le  soufre,  le  chlore,  le  brome  et  1 iode. 
Avec  le  chlore,  la  combinaison  se  fait  avec  incandescence. 

L’acide  azotique  l’attaque  et  suivant  sa  concentration  et  la  duree  de  la 
réaction,  on  obtient  de  l’acide  arsénieux  ou  de  l’acide  arsémque. 

L'acide  chlorhydrique  concentré  et  bouillant  transforme  les  composés 
arsenicaux  solubles  en  chlorure  d’arsenic  qui  se  volatilise  ; mais,  avec  les 
solutions  étendues  ou  moyennement  concentrées,  cette  réaction  n’a  pas  lieu 
et  on  peut  les  faire  bouillir  sans  craindre  une  perte  d’arsenic. 

Les  solutions  alcalines  attaquent  l’arsenic , dégagent  de  1 hydrogène 
arsénié  et  forment  des  arsénites. 


Caractères.  — On  le  reconnaît  en  l’attaquant  par  1 acide  azotique  et  le 
transformant  ainsi  en  acide  arsénieux  ou  arsénique  dont  nous  donnerons 
plus  tard  les  caractères.  (Voyez  p.  484  pour  les  caractères  et  le  dosage.) 

Usages.  — L’arsenic  métallique  impur  est  quelquefois  employé  sous  le  nom 
impropre  d Qcobolt,  pour  la  destruction  des  mouches. 

Toxicologie.  — L’arsenic  n’agit  que  très  lentement  comme  toxique  et 
probablement  en  se  transformant  en  acide  aisénieux. 


HYDROGÈNE  ARSÉNIÉ 

Asll3  = 78 

Disons  tout  de  suite  qu’il  existe  un  autre  hydrogène  arsénié  ayant  poui 
formule  As2H2  : il  est  solide  et  se  forme  dans  plusieurs  circonstances  et 
notamment  quand  l’appareil  de  Marsh  renferme  un  peu  d’acide  azotique. 

L’hydrogène  arsénié,  AsH®,  découvert  par  SciieeUe,  se  forme  par  l’action  de 
l’hydrogène  naissant  sur  les  composés  arséniés  solubles  ; il  peut  se  produire 
au  contact  des  substances  organiques. 

Préparation.  — Pour  le  préparer,  on  attaque  l’arséniure  de  zinc  par  les 
acides  sulfurique  ou  chlorhydrique  dilués. 

Propriétés  physiques.  — L’hydrogène  arsénié  est  un  gaz  incolore,  dune 
odeur  alliacée.  Sa  densité  est  de  2,70;  s?on  coefficient  de  solubilité  dans  l’eau 
est  de  0,200. 
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La  chaleur  et  l’électricité  le  décomposent  en  hydrogène  et  arsenic  métal- 
liques. 

Propriétés  chimiques.  — Il  bride  avec  une  flamme  livide  et  suivant  que  l’air 
est  en  excès  ou  manque,  il  se  forme  de  l’eau  et  de  l’acide  arsénieux,  ou  bien 
de  l’eau  et  de  l’arsenic. 

La  potasse  ne  l’attaque  pas. 

C’est  un  réducteur  énergique;  avec  les  sels  de  cuivre  et  d’étain,  on  obtient 
des  arséniures  ; avec  les  sels  d’argent,  on  obtient  de  l’argent  métallique  et 
l’arsenic  passe  à l'état  d’acide  arsénieux.  Il  en  est  de  même  avec  les  sels 
d’or  et  de  platine. 

Dosage.  — En  chauffant  un  tube  de  verre  dans  lequel  passe  un  courant  lent 
d’hydrogène  arsénié,  on  obtient  la  décomposition  de  ce  corps;  l’arsenic  se 
dépose  dans  la  partie  froide  du  tube  qu’il  suffit  de  peser  avant  et  après  l’ex- 
périence. 

Toxicologie.  — C’est  un  corps  des  plus  toxiques  : Geiilen  (1815)  en  respira 
une  ou  deux  bulles  et  mourut. 

Ce  corps  se  produit  dans  les  papiers  et  les  étoffes  colorés  en  vert  par  les 
sels  arsénicaux,  ainsi  que  dans  les  animaux  empaillés  au  moyen  du  savon 
de  Bécieur. 

D’après  Joly  et  de  Narias,  on  peut  observer  l’empoisonnement  aigu  et 
l’empoisonnement  subaigu  ; dans  ce  dernier  cas,  les  phénomènes  dominants 
sont  la  dissolution  de  l’hémoglobine  et  sa  transformation  en  méthémo- 
globine. 


ARSÉNIURES 


Les  arséniures  simples  sont  rares  dans  la  nature;  mais  on  trouve  fréquem- 
ment des  arsénio-sulfures. 

On  prépare  les  arséniures  : 

1°  Directement,  en  faisant  réagir  à chaud  l’arsenic  sur  le  métal  ; 

2°  Par  l’action  de  l’hydrogène  arsénié  sur  les  solutions  salines  (cuivre)  ; 

3°  En  réduisant  par  le  charbon  les  arsénites  ou  les  arséniates. 

La  composition  des  arséniures  obtenus  par  des  réactions  bien  définies 
correspond  à la  formule  AsM3  ; quant  aux  arséniures  naturels,  ils  correspon- 
dent en  général  au  type  As2ML 

Les  arséniures  possèdent  l’éclat  métallique  ; ils  sont  insolubles  dans  l’eau 
qui  décompose  les  arséniures  alcalins;  si  on  les  chauffe  à l’air,  l’arsenic 
s’oxyde,  dégage  une  odeur  alliacée  et  se  transforme  en  acide  arsénieux. 

L’acide  chlorhydrique  les  attaque  et  dégage  de  l’hydrogène  arsénié. 
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mais  eue  esUrès  douteuse;  d'après  eux,  c'est  à la  formaUon  de  ce  corps  qu 
faudrait  attribuer  l’odeur  alliacée  qui  se  dégage  quand  1 arsenic  passe  a 1 et 
S arsénieux,  ou  inversement  quand  l'acide  arsémeux  rev.ent  a 1 état 

d’arsenic. 
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As1  - 300  75,76 

As’*06  : 396  q6  _ 90  — 24,24 

396  100,00 


Etat  naturel.  — On  le  trouve  quelquefois  dans  la  nature  en  aiguilles  diver 
gentes  très  déliées  ou  en  poussière  blanche. 


v Préparation.  — On  l’obtient  par  le  grillage  des  arséniures,  comme  produit 
accessoire  avec  les  minerais  d’étain  et  d’antimoine,  et  comme  produit  prin- 
cipal avec  le  mispickel.  Ce  grillage  s’effectue  dans  des  fours;  les  produits  sont 
reçus  dans  une  série  de  chambres  disposées  de  manière  à parfaitement  rete- 
nir l’acide  arsénieux,  et  à né  pas  le  laisser  se  répandre  dans  l’atmosphere. 


Purification.  — Pour  le  purifier,  on  le  sublime  de  nouveau  dans  des  vases  en 
fonte  surmontés  de  courts  cylindres  en  tôle  ou  en  fonte,  faisant  l’office  de 
condenseurs.  Ces  condenseurs  sont  recouverts  de  chapiteaux  munis  de  tubes 
de  dégagement,  qui  viennent  aboutir  dans  une  caisse  de  condensation  en 
bois  (fig.  341).  L’acide  arsénieux  se  solidifie  en  grande  partie  sur  les  parois 
des  cylindres  où  il  se  prend  en  masses  d un  aspect  vitreux. 

Propriétés  physiques.  — L’anhydride  arsénieux  cristallise  en  cristaux 
octaédriques  du  système  cubique,  opaques,  d’une  saveur  âcre  et  nauséabonde. 

Sa  densité  est  3,69.  L’eau  à 15°  en  dissout  1/80  ; il  est  soluble  dans  l’alcool, 
la  glycérine,  dans  l’acide  chlorhydrique  étendu,  dans  l’ammoniaque.  Il  est 
volatil  au-dessous  du  rouge  ; sa  densité  de  vapeur  est  13, 8o. 


Etat  allotropique.  — Dans  un  état  particulier,  l’acide  arsénieux  cristallise 
en  prismes  droits  à base  rhombe,  transparents.  Sa  densité  est  alors  3,73.  L eau 
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en  dissout  1/25.  Ce  corps  est  celui  qui  se  produit  quand  'on  sublime  l’acide 
arsénieux,  mais  à la  longue  il  repasse  à l’état  octaédrique. 

Par  une  ébullition  prolongée  dans  l’eau,  l’acide  octaédrique  passe  à l’état 
de  prismatique. 

Quand  on  fait  dissoudre  de  l’anhydride  arsénieux  prismatique  dans  l’acide 


clilorhvdrique  étendu  et  bouillant,  il  se  forme  par  refroidissement,  des  cris- 
taux octaédriques,  et  la  formation  de  chaque  cristal  est  accompagnée 
d’émission  de  lumière. 

Ces  faits  expliquent  comment  l’acide  arsénieux  récemment  sublimé  est  en 
pains  transparents,  tandis  qu’après  un  certain  temps  il  devient  opaque  ; les 
pains  transparents  désignés  sous  le  nom  d 'acide  vitreux , et  composés  d’an- 
hydride arsénieux  prismatique,  se  transforment  peu  à peu  en  cristaux 
octaédriques  ; ces  cristaux  réfléchissant  la  lumière  sur  leurs  différentes  faces, 
l’empêchent  de  les  traverser  ; on  a alors  l’anhydride  arsénieux  porcela- 
nique. 

Propriétés  chimiques.  — Projeté  sur  une  brique  chauffée,  l’anhydride 
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arsénieux  sc  volatilise  sans  répandre  d’odeur;  mais  si  on  le  piojcttc  sui  un 
charbon  rouge,  il  est  réduit  et  il  y a production  de  1 odeur  alhacec. 

L’hvdrogène  naissant  le  tait  passer  à l’état  d'hydrogène  arseme. 

Le  chlore,  le  brome,  l'iode,  l'aeide  azotique,  l'eau  régale,  ^ b'Çh'-omate 
le  permanganate  de  potasse,  etc.,  l'oxydent  et  le  font  passer  a état  d a 
arséniqne  L'action  du  chlore  et  de  l'iode  a été  utilisée  pour  les  analyses 

' L’acide  Chlorhydrique  concentré  le  transforme  en  chlorure  d ar.emc 

ASL'hvdrogène  sulfuré  colore  sa  solution  en  jaune  ; il  ne  se  forme  de : préci- 
pite qu'à  la  longue  ; pour  que  le  précipité  se  forme  nmned.atement,  .1  suffit 

d’ajouter  un  peu  d’acide  chlorhydrique.  . , 

Quand  on  ajoute  à sa  solution  du  chlorure  stanneux  et  un  excès  d ac.de 

chlorhydrique  concentré,  il  se  forme  un  dépôt  brun  d'arsenic. 

Sa  solution  aqueuse  s'oxyde  lentement  à l’air  ; l'oxydation  est  beaucoup 
plus  rapide,  si  la  solution  est  alcaline  (important  pour  les  liqueurs  Ltrees 

et  la  liqueur  de  Fowler).  _ 

Dans  certains  cas,  au  contact  des  substances  organiques,  d dégagé  c 

l’hydrogène  arsénié. 

Caractères.  — L’anhydride  arsénieux,  exactement  neutralisé  par  une  base, 
ou,  en  un  mot,  les  arsénites,  ont  les  caractères  suivants  . 

1°  Avec  les  sels  de  cuivre,  précipité  vert; 

2°  Avec  les  sels  d’argent,  précipité  jaune  ; 

8°  Avec  l’appareil  de  Marsh,  ils  donnent  tous  les  caractères  de  ar- 

S6I11C  * 

4°  Calcinés  avec  de  l’acétate  de  potasse,  ils  dégagent  une  odeur  caractéris- 
tique de  cacodyle  ; . ... 

S»  Us  sont  réduits  par  le  charbon  et  donnent,  quand  on  fait  1 operation 

dans  un  petit  tube,  un  anneau  d aisenic  , 

6°  Avec  l’hydrogène  sulfuré,  en  liqueur  acide  par  l’acide  chlorhydrique,  ils 

donnent  un  précipité  jaune  ; 

T>  A la  liqueur  à essayer,  ajoutez  une  solution  de  soude  caustique  ou  de 
potasse,  puis  introduisez  dans  le  tube  un  morceau  d'aluminium  et  placez  sur 
le  tube  un  papier  à filtrer  imbibé  d'une  solution  d’azotate  d'argent  : s il  y a 

de  l’arsenic,  le  papier  noircit  (Johnson)  ; 

8°  Si  l’on  chauffe  une  solution  chlorhydrique  d’acide  arsénieux  avec  du 
cuivre  métallique,  celui-ci  se  recouvre  d’un  dépôt  gris  et  brillant  d arsenmre 
de  cuivre  As2Cu3,  qui  lavé  et  séché  se  décompose  sous  l’influence  de  la  cha- 
leur en  arséniure  cuivreux  et  arsenic  libre  ; en  opérant  dans  un  tube  très 
étroit,  l’arsenic  se  sublime  sous  forme  d’un  anneau  noir  (Reinsch). 
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Dosage.  — 1°  Quand  l’acide  arsénieux  se  trouve  en  assez  grande  quantité, 
on  peut  le  doser  au  moyen  d’une  liqueur  titrée  d’iode  (1). 

K'-AsO3  +21  + IPO  = K1 2As04  + 2 III 

2°  Dans  beaucoup  de  cas,  on  précipite  l’acide  arsénieux  par  l’hydrogène 
sulfuré  ; le  sulfure  d’arsenic  peut  être  mélangé  d’un  assez  grand  nombre  de 
sulfures  produits  par  ce  réactif  ou  encore  de  soufre  provenant  de  ce  que  la 
liqueur  contenait  des  agents  oxydants  (2)  ; 


(1)  Matériel.  — Vase  à précipité. 

Pipette  de  10  C.C. 

Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 

Réactifs.  — Liqueur  N/10  d’iode. 

Bicarbonate  d’ammoniaque. 

Empois  d’amidon. 

Mode  opératoire.  — Prenez  10  C.C.  de  la  solution  contenant  l’acide  arsénieux  ; 
(s’il est  question  de  titrer  cet  acide,  dissolvez-en  4er, 950  dans  1000C.C.  d’eau);  neutra- 
lisez par  addition  de  carbonate  d’ammoniaque;  ajoutez  une  assez  grande  quantité 
d’eau  et  enfin  de  l’empois;  au  moyen  de  la  burette  graduée,  ajoutez  la  liqueur  titrée 
d’iode  jusqu’à  ce  qu’il  se  produise  une  coloration  bleue  persistante. 

Calcul.  — 1 C.C.  de  solution  N/ 10  d’iode  m 0+ 00495  anhydride  arsénieux. 

Notes.  — Ce  procédé  est  assez  rarement  applicable  parce  qu’il  n’est  pas  habituel 
d’avoir  l’arsenic  d’un  composé  à l’état  d’acide  arsénieux,  mais  le  plus  souvent  à l’état 
de  trisulfure;  pour  transformer  ce  sulfure  en  acide  arsénieux,  on  a proposé  de  le 
dissoudre  sur  le  filtre  avec  de  l’ammoniaque  étendue  et  chaude,  de  faire  bouillir  cette 
solution  avec  de  l’azotate  de  bismuth  basique  humide  récemment  précipité;  on 
filtre  ; on  neutralise  par  le  carbonate-  d’ammoniaque  et  on  titre  par  la  liqueur 
d’iode. 

(2)  On  acidifie  fortement  la  liqueur  avec  de  l’acide  chlorhydrique;  on  précipite 
par  l’hydrogène  sulfuré;  on  chasse  l’excès  d’acide  sulfhydrique  par  un  courant 
d’acide  carbonique  ; on  jette  sur  un  filtre,  on  lave  le  précipité;  on  le  sèche  à 100° 
jusqu’à  ce  que  le  poids  soit  constant  et  l’on  pèse. 

Quelques  parcelles  du  précipité  s’attachent  si  fortement  aux  parois  du  verre,  qu’on 
ne  peut  pas  les  en  détacher  mécaniquement  : on  les  dissout  dans  de  l’ammoniaque 
et  l’on  précipite  de  nouveau  par  de  l’acide  chlorhydrique. 

Si  le  précipité  de  sulfure  d’arsenic  est  mélangé  de  soufre  et  d’autres  sulfures,  on 
ne  peut  songer  à peser  directement  le  précipité. 

(a)  Si  le  sulfure  d’arsenic  n’est  mélangé  que  de  soufre,  après  dessiccation  on  le 
traite  sur  le  filtre  par  le  sulfure  de  carbone  ; si  le  précipité  avait  été  obtenu  à chaud, 
le  soufre  se  dissoudrait  moins  facilement;  il  faudrait  laisser  digérer  avec  le  sulfure 
de  carbone  ; on  dessécherait  de  nouveau  à 100°  et  on  pèserait. 

(à)  Le  précipité  serait  traité  sur  le  filtre  par  l’ammoniaque  diluée  et  chaude  ; le 
sulfure  d'arsenic  se  dissout  ; on  évapore  cette  solution  et  on  pèse. 

(c)  On  transforme  le  sulfure  d’arsenic  en  acide  arsénieux  par  l’azotate  basique  de 
bismuth  (voy.  la  note  au-dessus). 
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3°  Enfin,  à propos  de  l’appareil  de  Marsh,  nous  indiquerons  comment  eet 
appareil  peut  être  modifié  ou  conduit  pour  permettre  d’obtenir  des  résultats 
quantitatifs  ; 

4°  On  peut  aussi  transformer  l’acide  arsénieux  en  acide  arsénique  par  le 
chlore  ou  l’acide  azotique,  ou  l'acide  chlorhydrique  et  le  chlorate  de  potasse. 

Essai.  — L’acide  arsénieux  est  rarement  impur;  il  contient  quelquefois  de 
l’oxyde  d’antimoine  ou  du  sulfure  d’arsenic;  on  reconnaît  l’antimoine  en  dis- 
solvant dans  l’acide  chlorhydrique  et  précipitant  par  l’hydrogène  sulfuré  ; 
l’antimoine  donne  un  précipité  jaune  orangé. 

Le  sulfure  d’arsenic  ou  orpiment  se  reconnaît  en  dissolvant  dans  l’am- 
moniaque, puis  neutralisant  la  liqueur  étendue  d’eau  par  de  l’acide  chlorhy- 
drique ; il  se  forme  un  dépôt  jaune. 

L’anhydride  arsénieux  pulvérisé  a été  mélangé  de  craie,  de  sulfate  de 
calcium  et  de  baryum  ; la  fraude  est  facile  à reconnaître,  parce  que  tous  ces 
corps  sont  fixes  tandis  que  l’anhydride  arsénieux  est  volatil. 

Dans  tous  les  cas  il  sera  bon  de  le  titrer  au  moyen  de  la  liqueur  d’iode 
(voy.  p.  472). 

Réactif.  — Il  est  quelquefois  employé  comme  agent  réducteur.  On  en  fait 
une  liqueur  titrée  N/10  (1). 


(d)  On  dissout  le  précipité  soit  dans  l'acide  azotique  fumant,  soit  dans  la  potasse 
concentrée  où  on  fait  ensuite  passer  un  courant  de  chlore.  Le  soufre  passe  à l’état 
d’acide  sulfurique,  et  l’arsenic  à l’état  d’acide  arsénique.  On  peut  doser  l’un  ou  l’autre; 
si  l’on  dose  l’acide  sulfurique,  le  poids  de  ce  corps  permet  de  calculer  la  quantité 
totale  de  soufre  contenue  dans  le  précipité  primitif  et  conséquemment  par  différence 
le  poids  de  l’arsenic. 

(1)  Liqueur  N/10  d’acide  arsénieux. 

On  prend  4ïr,93  d’anhydride  arsénieux  que  l’on  introduit  dans  un  petit  ballon 
avec  5 à 10  grammes  de  bicarbonate  potassique  et  à peu  près  200  C.C.  d’eau;  on 
laisse  digérer  en  agitant  souvent  jusqu’à  ce  que  la  plus  grande  partie  soit  dissoute. 
On  verse  le  liquide  limpide  dans  le  ballon  d’un  litre  ; on  ajoute  au  résidu  un  peu  de 
bicarbonate  potassique  pour  dissoudre  : on  verse  dans  le  flacon  d’un  litre;  on  met 
encore  20  à 25  grammes  de  bicarbonate  potassique  et  l’on  remplit  jusqu’au  trait. 

Titre.  — 1 C.C.  de  cette  solution  correspond  à 

* O"* 1', 00355  de  chlore; 

Os',0080  de  brome; 

0SI',0127  d’iode. 

Conservation . — Quand  cette  liqueur  est  préparée  avec  des  produits  purs,  elle  se 
conserve  parfaitement;  en  employant  des  bicarbonates,  on  n’a  pas  à craindre  la  pré- 
sence des  sulfures  : quand  l’acide  arsénieux  contient  du  sulfure  d’arsenic,  on  le 
chauffe  entre  deux  capsules  de  porcelaine;  le  sulfure  se  sublime  le  premier;  ce  pro- 
cédé sert  à reconnaître  la  présence  du  sulfure  et  à purifier  l’anhydride  arsénieux. 
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Usages.  — Ce  corps  sert  dans  les  arts  pour  préparer  diverses  couleurs 
vertes  (vert  de  Sciièele,  vert  de  Schweinfurt,  etc.). 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

Liqueur  de  Fowler  ('1  /100). 

Granules  d’acide  arsénieux  ou  de  Dioscoride  à 1 milligramme. 

Pilules  arsenicales  ou  asiatiques  à 5 milligrammes. 

Solution  Boudin  (1/1000). 

Pâte  arsenicale  escarrotique  forte  du  frère  Come  (1/8). 

— — — faible  de  Dubois  (1/25). 

— — pour  la  destruction  des  animaux  nuisibles  (100/214). 

Savon  de  Bécceur  pour  la  conservation  des  dépouilles  d’animaux  (32/113). 

L’anhydride  arsénieux  est  un  caustique;  il  tue  d’abord  les  tissus  vivants 

et  les  momifie  ensuite.  En  applications  topiques,  il  exerce  une  action  stimu- 
lante, utile  pour  les  ulcères  chroniques  et  les  diverses  affections  de  la  peau. 
En  nature  ou  même  mélangé  à 4 ou  5 fois  son  poids  de  substances  inertes, 
il  peut  produire  des  escarres  profondes  ou  superficielles  suivant  la  dose, 
escarres  qui  tombent  du  quinzième  au  trentième  jour;  cette  propriété  est 
utilisée  pour  le  traitement  du  lupus,  des  dartres  rongeantes,  de  la  carie  den- 
taire, des  tumeurs  cancéreuses,  etc.;  ces  dernières  récidiveraient  moins  vite 
après  ce  traitement  qu’après  tout  autre.  Ces  applications  demandent  à être 
surveillées,  pour  éviter  les  accidents  toxiques  produits  par  l’absorption  de 
l’arsenic. 

Administration.  — Administré  d’une  manière  passagère,  l’acide  arsénieux 
ne  produit  des  effets  sur  le  tube  digestif  que  quand  la  dose  ingérée  est  supé- 
rieure à 1 centigramme.  A cette  dose,  jusqu’à  celle  de  3 centigrammes,  il 
produit  une  augmentation  de  la  soif  et  de  l’appétit,  une  hypersécrétion  sali- 
vaire, souvent  des  nausées,  ainsi  qu’une  sensation  de  chaleur  à l’œsophage 
et  à l'épigastre  : aux  doses  plus  fortes  commencent  les  phénomènes  toxiques; 
quand  son  usage  est  longtemps  prolongé,  il  produit  des  vomissements  et  des 
évacuations  alvines;  il  faut  alors  cesser  l’usage  pendant  huit  à dix  jours; 
l'action  curative  n’en  continue  pas  moins,  puisque  ce  principe  ne  s’élimine 
que  lentement. 

Dans  l’administration  des  arsénicaux,  si  l'on  veut  obtenir  la  tolérance,  il 
faut  commencer  par  des  doses  très  faibles;  on  prescrira  au  début  quelques 
milligrammes,  on  augmentera  chaque  jour  et  l’on  pourra  élever  la  dose  jus- 
qu'à 3 et  même  5 centigrammes  par  jour.  Aux  doses  de  10  à 15  centigrammes, 


On  reconnaît  que  cette  liqueur  est  altérée  à la  couleur  du  précipité  qu’elle  fournit 
avec  l’azotate  d'argent;  il  est  jaune  avec  la  liqueur  pure  et  un  peu  rouge  brique 
(arséniatc  d'argent)  avec  la  liqueur  altérée. 
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l'acicle  arsénieux  cause  chez  l'homme  de  très  graves  accidents,  et  la  moi  t 
au  delà  de  ces  doses.  D’après  Boudin,  dans  les  fièvres  intermittentes,  on 
donne  d’abord  un  vomitif  (ipéca  et  tartre  stibié),  ,si  la  fièvre  s accompagne 
d’embarras  gastrique,  de  diminution  ou  de  suppression  d appétit;  on  admi- 
nistre au  début  l’acide  arsénieux  à des  doses  fractionnées,  1 milligramme 
par  exemple  tous  les  quarts  d’heure,  puis  on  augmente  graduellement  la 
dose  jusqu’à  celle  de  5 et  10  centigrammes  par  jour.  Lorsque  l’estomac  ne 
supporte  plus  le  médicament,  on  peut  réussir  à obtenir  la  tolérance,  en  le 
faisant  absorber  par  le  rectum.  Il  faut  en  même  temps  alimenter  largement 
le  malade. 

Pour  les  usages  vétérinaires,  l’acide  arsénieux  est  dénaturé  pour  éviter 
toute  confusion.  On  emploie  le  mélange  suivant  : 


Acide  arsénieux  pulvérisé ICO  grammes 

Sesquioxyde  de  fer  anhydre  ( Colcolhar ) I 

Aloès  pulvérisé 0,50 

M.  s.  a. 


Les  doses  vétérinaires  quotidiennes  sont  les  suivantes  : 

Grands  herbivores 1 à 3 grammes 

Petits  ruminants ...  Ià2 

Porcs 0,15  à 0,30 

Carnivores 0,01  à 0,03 

Notons  que  l’acide  arsénieux  en  dissolution  est  de  dix  à quinze  fois  plus 
actif  qu’à  l’état  pulvérulent. 

Mode  d'action.  — L’arsenic  donne  probablement  dans  le  sang  de  l’hydro- 
gène arsénié  qui  se  fixe  sur  le  globule  sanguin  et  lui  communique  une  colo- 
ration noir-bleu;  s’il  y avait  un  excès  d’hydrogène  arsénié,  le  globule  serait 
détruit,  l’hémoglobine  dissoute,  liquéfiée  et  passerait  dans  le  plasma.  De  là 
l’explication  des  taches  pétéchiales,  des  hémorragies  qu’on  observe  dans  les 
cas  d’empoisonnement  deux  ou  trois  jours  après  l’ingestion  de  la  substance 
vénéneuse. 

« Les  arsenicaux  sont  des  modérateurs  de  la  nutrition  qui  agissent  sur  les 
globules  et  par  conséquent  sur  l’hématose  ; ils  sont  absorbés  rapidement, 
car  on  peut,  après  quelques  minutes,  les  retrouver  dans  le  sang  à l’aide  de 
l’appareil  de  Marsh;  une  fois  absorbés,  une  partie,  variable  suivant  la  dose 
absorbée,  s’élimine  vite,  tandis  que  l’autre  partie  passe  dans  la  substance 
nerveuse;  ce  n’est  que  consécutivement  qu’elle  envahit  le  foie  et  les  mus- 
cles : dans  les  empoisonnements  aigus  par  l’arsenic,  l’expert  devra  recher- 
cher ce  métalloïde  surtout  dans  le  cerveau  des  victimes;  le  foie,  quand  les 
accidents  ont  été  très  rapides,  peut  quelquefois  n’en  point  contenir.  C’est 
par  l’action  des  centres  nerveux  sur  les  organes  périphériques  que  doivent 
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s’expliquer,  chez  les  individus  soumis  aux  arsenicaux,  l’atrophie  et  la  para- 
lysie musculaire,  ainsi  que  les  aberrations  de  sensibilité  que  l’on  observe 
surtout  sur  les  extrémités  des  sujets  soumis  à l’action  de  ce  poison.  La 
localisation  de  l’arsenic  dans  le  tissu  nerveux  pourrait  s’expliquer  peut-être 
par  la  substitution  de  ce  métalloïde  au  phosphore  dans  les  lécithines  céré- 
brales. » SCOLOSUBOFF. 

Elimination.  — L’arsenic  s’élimine  par  les  reins,  par  la  peau,  par  les 
muqueuses  et  par  les  glandes;  l’élimination  est  moins  rapide  que  celle  des 
iodiques;  elle  dure  de  quinze  à trente  jours;  l’élimination  par  la  peau  nous 
rend  compte  des  efTets  de  cet  agent  dans  diverses  affections  cutanées. 

Effets.  — Cette  qualité  de  modérateurs  de  la  nutrition  explique  les  effets 
obtenus  : diminution  de  l’urée  et  des  phosphates  dans  les  urines,  embon- 
point, résistance  à la  fatigue,  facilité  de  la  respiration,  etc.  La  tolérance  des 
arsenicaux  peut  être  expliquée  en  admettant  que  ces  corps  diminuent  le  pou- 
voir réflexe  de  la  moelle. 

Emploi.  — Les  arsenicaux  s’emploient  avec  avantage  dans  les  fièvres  inter- 
mittentes, dans  l’asthme,  le  catarrhe  suffocant,  la  phtisie,  dans  diverses 
affections  cutanées  et  dans  diverses  maladies  qui  sont  sous  l’influence  de 
l’herpétisme.  D’après  ce  que  nous  avons  dit,  l’explication  de  leurs  effets  est 
facile  à trouver. 

Le  D'  Pellin  en  a recommandé  l'emploi  à l’intérieur  contre  les  verrues. 

Le  Dr  Smith  l’a  préconisé  contre  les  accidents  secondaires  de  la  syphilis, 
rebelles  au  mercure  et  à l'iodure  de  potassium. 

Toxicologie.  — L’acide  arsénieux  est  le  composé  arsenical  le  plus  souvent 
employé  dans  les  tentatives  d’empoisonnement.  Nous  nous  occuperons  de 
cette  question  quand  nous  aurons  terminé  l’étude  chimique  de  l’arsenic. 


ARSENITES 


L’acide  arsénieux  n’est  connu  qu’en  dissolution  ; comme  l’acide  phospho- 

.011 

reux,  il  est  triatomique  et  bibasique  AsOII"<^  ; cependant  on  connaît  un 

arsénite  triargentique  et  un  tricalcique.  La  plupart  des  arsénites  sont  acides 
et  on  connaît  les  méta- arsénites  correspondants. 

Préparation.  — 1°  Directement,  par  l’action  de  l’anhydride  arsénieux  sur 
les  bases  (liqueur  de  Fowler); 

2°  Par  double  décomposition  (arsénite  de  cuivre,  etc.). 


ACIDE  ARSENIQUE 
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Propriétés.  — Los  arsénites  alcalins  sont  solubles;  les  autres  sont  insolu- 
bles ou  peu  solubles;  la  chaleur  les  décompose  en  arséniates  et  arsenic  qui 
se  dégage. 

Quand  on  fait  réagir  le  charbon  sur  les  arsénites  dont  la  base  est  facile- 
ment réductible,  on  obtient  des  arséniures;  les  autres  arsénites  fournissent 
des  oxydes  et  de  l’arsenic  qui  se  volatilise. 

Caractères  et  dosage.  — Voyez  Anhydride  arsénieux. 


ANHYDRIDE  ARSENIQUE 

L’anhydride  arsénique  As20B  s’obtient  par  la  calcination  au  rouge  sombre 
des  acides  arséniques  ; une  chaleur  plus  élevée  le  décomposerait  en  anhy- 
dride arsénieux  et  oxygène. 

Par  hydratation,  il  donne  naissance  comme  l’anhydride  phosphorique  à 
des  acides  méta,  pyro,  ortho-arsénique  ; mais,  comme  pour  distinguer  ces 
différents  acides,  il  faut  avoir  recours  à une  analyse  complète,  nous  nous 
contenterons  d’étudier  l’acide  ortho-arsénique. 


ACIDE  ARSÉNIQUE.  AsO‘H!  = 142 

Préparation.  — On  prépare  l’acide  arsénique  en  oxydant  l’acide  arsénieux 
par  l’acide  azotique. 

Propriétés.  — C’est  un  corps  solide  blanc,  très  soluble,  très  vénéneux.  A 
140-180°  il  passe  à l’état  d’acide  pyro-arsénique  As203(0H)4;  à 206°,  il  se 
transforme  en  acide  méta-arsénique  AsO‘11  ; enfin  il  finit  par  se  transformer 
en  anhydride  arsénique,  puis  en  anhydride  arsénieux  et  oxygène. 

Propriétés  chimiques.  — L’hydrogène  naissant  le  fait  passer  à l’état  d’hydro- 
gène arsénié. 

Le  carbone  le  réduit  et  donne  de  l’arsenic. 

L’hydrogène  sulfuré  ne  précipite  que  très  lentement  l’acide  arsénique  ou 
les  arséniates;  si  l’on  veut  obtenir  une  précipitation  immédiate,  on  fait 
d abord  passer  un  courant  d’anhydride  sulfureux  qui  ramène  l’acide  arsé- 
nique à l’état  d’acide  arsénieux. 

Caractères.  — L’acide  arsénique  neutralisé,  autrement  dit  les  arséniates, 
possède  les  caractères  suivants  : 

1IJ  Avec  1 azotate  d’argent,  on  a un  précipité  rouge  brique  soluble  dans  les 
acides  et  l’ammoniaque; 
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2°  Avec  le  sulfate  de  cuivre,  précipité  blanc  bleuâtre  soluble  dans  les 
acides  et  l’ammoniaque; 

3°  Chauffés  avec  de  l'acétate  de  potasse,  ils  dégagent  l'odeur  de  cacodyle; 

4°  Chauffés  dans  un  tube  fermé  par  un  bout  avec  du  charbon,  ils  donnent 
un  anneau  d’arsenic  ; 

5°  Si  à quelques  C.C.  d’une  solution  azotique  de  molybdate  d’ammoniaque, 
on  ajoute  quelques  gouttes  d’une  solution  d’un  arséniate,  on  n’obtient  rien 
à froid;  mais  si  l’on  chauffe,  on  obtient  un  précipité  jaune  foncé  d’arsénio- 
molybdate  d’ammonium.  Ce  précipité  se  dissout  dans  l'ammoniaque; 

6°  Introduits  dans  l'appareil  de  Marsh,  ils  donnent  les  caractères  des  com- 
posés arsénicaux; 

7°  Si  l'on  chauffe  une  dissolution  étendue  d’acide  arsénique,  additionnée 
d'un  peu  d’acide  chlorhydrique  avec  du  cuivre  métallique,  celui-ci  reste  par- 
faitement brillant;  mais  si  l’on  ajoute  à un  volume  de  la  liqueur  deux 
volumes  d’acide  chlorhydrique  concentré,  le  cuivre  se  recouvre  d’un  dépôt  gri- 
sâtre, absolument  comme  avec  l'acide  arsénieux.  La  réaction  est  très  sensible. 

Dosage.  — 1°  L’acide  arsénique  peut  être  dosé  acidimétriquemcnt  ; la 
réaction  avec  la  cochenille  le  caractérise  comme  acide  monobasique  ; elle 
est  très  nette  quel  que  soit  l'alcali  minéral  employé;  potasse,  soude,  baryte 
ou  chaux  ; avec  la  phtaléine  du  phénol,  il  se  comporte  comme  bibasique. 

2°  Précipitation  à l'état  de  sulfure.  — La  liqueur  est  chauffée  à 70°  et  on 
fait  passer  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  jusqu’à  ce  qu’il  ne  se  forme  plus 
de  précipité.  Pour  le  reste  voyez  le  dosage  de  l’acide  arsénieux  (p.  472). 

3°  Précipitation  à l'état  d' arséniate  ammoniaco -magnésien.  — On  prend 
les  mêmes  précautions  que  pour  la  précipitation  de  l’acide  phosphorique 
(voy.  p.  439)  ; on  sèche  le  précipité  entre  102-103°  et  on  pèse.  Le  précipité 
a pour  formule  As03Mg  AzlP,  II20.  Cette  dessiccation  demande  beaucoup  de 
soins  ; si  on  ne  chauffe  pas  assez,  le  précipité  contient  plus  d’eau  que  n’in- 
dique la  formule  ; si  on  chauffe  trop,  il  n’en  contient  pas  assez. 

4°  Précipitation  à l'état  d' arsènio -molybdate  d'ammoniaque.  — La  solu- 
tion doit  être  exempte  d’acide  phosphorique.  On  opère  comme  pour  cet  acide. 

3°  Dosage  volumétrique  par  la  liqueur  d'urane.  — Comme  pour  l’acide 
phosphorique. 

« Observation.  — Très  vénéneux  et  caustique. 

Altérations.  — Acide  arsénieux;  acide  azotique;  acide  chlorhydrique; 
sulfate  de  chaux  ; sels  de  chaux. 

Titre.  — 100  grammes  d’acide  arsénique  cristallisé  renferment  40sr,069miliisr- 
d’arsenic,  correspondant  à 63gr,363  d’acide  arsénieux. 


BISULFURE  D’ARSENIC 
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Conservation.  — A l’abri  de  l’humidité.  » (Codex,  1884.) 

Usages.  — L’acide  arsénique  est  employé  dans  l’impression  des  toiles 
peintes  et  pour  la  préparation  des  couleurs  d’aniline. 


ARSENIATES 


Etat  naturel.  — Dans  la  nature  on  trouve  l’arséniate  de  chaux  ( Pharma - 
colithe). 

Préparation.  — 1°  En  chauffant  l’anhydride  arsénieux  avec  les  azotates  de 
potassium  ou  de  sodium,  on  obtient  les  arséniates  correspondants. 

2°  En  saturant  l’acide  arsénique  par  les  bases. 

3°  Par  double  décomposition. 

Propriétés.  — Les  arséniates  monométalliques  sont  très  solubles  et  à 
réaction  acide.  Parmi  les  arséniates  bi  et  trimétalliques,  les  sels  alcalins  sont 
seuls  solubles  ; les  arséniates  bimétalliques  des  métaux  alcalino-terreux  sont 
solubles  dans  les  acides  et  les  sels  ammoniacaux. 

Caractères,  dosage.  — Voy.  Acide  arsénique. 


SULFURES  D'ARSENIC 

Outre  les  sulfures  As2S3  et  As2S:i  qui  correspondent  aux  oxydes,  on  connaît 
un  bisulfure  As2S2  qui  est  le  réalgar  ; on  a également  décrit  des  sous-sul- 
fures et  des  persulfures,  mais  ils  sont  mal  définis. 


BISULFURE  D'ARSENIC.  As2S2  = 214 

Synonymie.  — Réalgar,  Acide  hypo-sulfo-arsénieux. 

Etat  naturel.  — Ce  corps  se  trouve  dans  la  nature;  il  cristallise  en  prismes 
rhomboïdaux  obliques.  Dans  l’île  de  Ximo,  au  Japon,  on  le  trouve  en  stalac- 
tites volumineuses  dont  on  se  sert  pour  faire  des  vases.  Il  est  fragile  ; pul- 
vérisé, il  fournit  une  poudre  orangée.  Oit  le  trouve  dans  les  gîtes  argen- 
tifères, plombifèrcs  et  cobaltiques  en  Saxe,  en  Bohême,  à Kapnick,  dans  la 
dolomie  du  Saint-Gothard,  auprès  de  l’Etna  et  du  Vésuve.  A première  vue,  on 
pourrait  le  confondre  avec  l’argent  rouge,  ou  avec  le  plomb  chromaté,  ou 
bien  encore  avec  le  cinabre  ou  avec  la  stilbite  rouge  ; sa  densité  (3,5),  sa  faci- 
lité à brûler  en  dégageant  une  odeur  alliacée  permettront  facilement  de  le 
reconnaître. 
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Préparation.  — On  le  prépare  en  chauffant  ensemble  1 molécule  d’arsenic  ' 
et  4 molécules  de  soufre,  ou  bien  encore  i2  molécules  d’acide  arsénieux  et 
10  molécules  de  soufre. 

2 As-O3  + 7 S = 3 SO1 2  + 2 As2S2 

On  le  purifie  par  sublimation.  Le  réalgar  du  commerce  renferme  souvent 
de  l’acide  arsénieux. 

Propriétés  physiques.  — Le  réalgar  du  commerce  est  en  masses  amorphes 
d’un  rouge  orangé  brun,  inodore,  insipide,  et  présente  les  mêmes  caractères 
chimiques  que  le  sulfure  jaune  d’arsenic.  On  le  pulvérise  dans  un  mortier 
de  porcelaine;  on  passe  la  poudre  au  tamis  de  soie;  si  l’on  veut  obtenir  la 
poudre  très  fine,  il  faut  la  broyer  par  petites  portions  sur  une  table  de  por- 
phyre. Il  faut,  dans  tous  les  cas,  se  mettre  soigneusement  à l’abri  de  la  pous- 
sière qui  peut  se  répandre  dans  l’air.  (Codex.)  Il  fond  au  rouge  sombre; 
chauffé  à l’air,  il  se  transforme  en  anhydrides  arsénieux  et  sulfureux. 

Propriétés  chimiques.  — Ce  corps  jouit  de  propriétés  acides  ; c’est  un 
sulfacide  ; on  le  désigne  sous  le  nom  d’acide  hypo-sulfo-arsénieux. 

Usages.  — Il  entre  dans  la  composition  du  feu  indien;  en  peinture,  on 
l’emploie  sous  le  nom  d 'orpin  rouge. 

Usages  médicaux.  — Les  Grecs  l’employaient  comme  purgatif  sous  le  nom 
de  scindaraque ; les  Chinois  l’emploient  encore  pour  le  même  usage. 


TRISULFURE  D’ARSENIC.  As2S3  = 246 

Synonymie.  — Sulfure  jaune  d’arsenic,  orpiment. 

Etat  naturel.  — Il  est  en  masses  cristallines  dont  les  lames  sont  d’un 
jaune  d’or  et  très  éclatantes.  Ces  lames  sont  tendres,  flexibles,  très  faciles  à 
séparer.  Sa  densité  est  3,4o.  II  se  trouve  dans  les  mêmes  gîtes  que  le  réal- 
gar et  en  outre  dans  les  calcaires  secondaires  de  Tajova  en  Hongrie. 

Préparation.  — Le  Codex  le  fait  préparer  en  précipitant  par  l’hydrogène 
sulfuré  une  solution  chlorhydrique  d’acide  arsénieux  (I). 


(1)  « Acide  arsénieux 100  gr. 

Eau  distillée 900  gr. 

Acide  chlorhydrique  officinal 300  gr. 


Dissolvez  à chaud,  dans  un  matras,  l’acide  arsénieux  dans  le  mélange  d’eau  et 
d’acide;  faites  passer  jusqu’à  refus,  dans  cette  solution,  un  courant  d’hydrogène 
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Observation.  — « L 'orpiment  du  commerce  est  du  sulfure  d arsenic  artiliciel 
contenant  de  l’acide  arsénieux  en  proportion  souvent  considérable.  11  doit 
être  exclu  de  l’usage  pharmaceutique.  » (Codex  1884.) 

Propriétés  physiques.  — Ce  corps  est  soluble  dans  l’ammoniaque,  les  eai- 
bonates  et  les  sulfures  alcalins;  il  est  insoluble  dans  1 acide  chlorhydrique  ; 
récemment  précipité,  il  est  soluble  dans  les  bisullites  alcalins.  Chauffé  dans 
un  tube  fermé  avec  du  cyanure  de  potassium,  il  donne  un  anneau  d arsenic. 
Ces  caractères  servent  à distinguer  le  sulfure  d’arsenic  du  sulfure  d anti- 
moine. 


Propriétés  chimiques.  — Chauffé  àl  air,  il  se  transforme  en  anhydrides  sul- 
fureux et  arsénieux. 

L’hydrogène  naissant  ne  le  transforme  pas  en  hydrogène  arsénié. 

C’est  un  sulfacide  puissant,  il  chasse  l’acide  carbonique  des  carbonates 

alcalins. 


Usages.  — 11  est  employé  dans  les  pâtes  épilatoires  ; en  peinture,  on  le 

désigne  sous  le  nom  d ' oo'pin  jaune. 

% 

Toxicologie.  — Ce  corps  en  applications  topiques  sur  des  surfaces  dénudées 
d’épiderme  peut  produire  des  empoisonnements  (Chabenat  et  Leprince). 


CHLORURE  D’ARSENIC.  AsCl3=  181,5 

Ce  corps  est  un  liquide  incolore,  oléagineux,  bouillant  à 132°  que  l’on  pré- 
pare en  faisant  passer  un  courant  de  chlore  sur  1 arsenic  : il  se  lorme  encoie 
quand  on  traite  l’acide  arsénieux  par  l’acide  chlorhydrique  concentré.  L eau 
le  décompose  en  acides  chlorhydrique  et  arsénieux. 


IODURE  D’ARSENIC.  Asl3=i50 


L’iodure  d’arsenic  se  prépare  par  voie  sèche  en  distillant  un  mélange 
de  3 parties  d’iode  et  d’une  partie  d’arsenic  ; on  peut  aussi  1 obtenir  par 


sulfuré  bien  lavé;  bouchez  le  vase,  laissez  reposer  jusqu’au  lendemain;  recueillez  sur 
un  filtre  le  précipité  jaune  qui  s’est  formé;  lavez-le  sur  le  filtre  avec  de  l’eau  froide 
jusqu’à  ce  que  le  liquide  de  lavage  ne  laisse  plus  de  résidu  sensible  par  l’évaporation 
sur' une  lame  de  platine  ; faites-le  sécher  dans  une  étuve  modérément  chauffée  et 
conservez-le  dans  un  ilacon  sec.  » (Codex  1884.) 
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voie  humide  en  faisant  digérer  10  parties  d’iode  et  3 parties  d’arsenic  avec 
100  parties  d’eau  ; la  liqueur  décantée  et  soumise  à l’évaporation  aban- 
donne des  cristaux  rouges  d’iodure  d’arsenic  hydraté.  Ces  cristaux  chauffés 
jusqu’  à ce  qu’ils  entrent  en  fusion  donnent  de  l’iodure  d’arsenic  anhydre. 

L’iodure  d’arsenic  est  solide,  d’un  rouge  brique  ; il  est  fusible,  volatil  ; il 
est  employé  en  pommade  composée  avec  5 centigrammes  d’iodure  pour 
4 grammes  d’axonge. 


APPAREIL  DE  MARSH 

L’appareil  de  Marsh  est  un  appareil  qui  sert  à rechercher  l’arsenic.  Il  est 
fondé  sur  le  principe  suivant  : « Les  composés  arsenicaux  solubles,  en  prt- 


Fig.  342.  — Appareil  de  Marsh. 


sence  de  l’hydrogène  naissant,  fournissent  de  l’hydrogène  arsénié  ; ce  gaz 
est  décomposable  par  la  chaleur  en  hydrogène  et  arsenic  ; quand  il  brûle 
incomplètement,  il  fournit  des  taches  d’arsenic  ; il  réduit  la  solution  d’azo- 
tate d’argent,  et  l’arsenic  passe  à l’état  d’acide  arsénieux.  » 

L’appareil  que  nous  allons  décrire  (fîg.  342)  n’est  pas  celui  qui  a été 
donné  par  Marsh  lui-même  ; il  est  modifié  conformément  aux  progrès  de  la 
science.  Il  est  composé  d’un  flacon  de  Wolf  à deux  tubulures;  dans  la 
tubulure  centrale  s’engage  un  tube  à entonnoir  dont  l’extrémité  inférieure 
est  effilée  ou  recourbée  pour  éviter  que  les  gaz  se  dégagent  par  ce  tube.  Le 
tube  engagé  dans  la  seconde  tubulure  est  taillé  en  biseau  à l’extrémité 
qui  entre  dans  le  flacon  de  Wolf;  il  est  recourbé  à angle  droit; 
il  est  muni  d’une  boule;  il  se  continue  par  un  second  tube  d’un  plus 
gros  diamètre  rempli  d’amiante,  et  dans  lequel  on  place  deux  ou  trois 
disques  de  toile  métallique  (Dr  Canudos);  ce  gros  tube  porte  un  tube 
en  verre  vert  muni  d’étranglements,  recourbé  à angle  droit  à son 
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extrémité,  et  dont  la  partie  recourbée  est  effilée  et  peut  à volonté  être 
tournée  en  haut  ou  en  bas. 

Le  biseau  du  tube,  la  boule,  le  tube  plein  d’amiante  ont  pour  but  d’ar- 
rêter les  gouttelettes  de  liquide  qui,  renfermant  du  sulfate  de  zinc,  produi- 


raient des  taches  pouvant  faire  croire  à la  présence  de  l’arsenic. 

Les  disques  de  toile  métallique  empêchent  l’explosion  de  se  produire,  si 
l’on  enllamme  trop  tôt  l’hydrogène. 


Production  de  l'hydrogène.  — Pour  produire  l’hydrogène,  on  a ordinai- 
rement recours  à l’acide  sulfurique  pur  et  au  zinc  pur.  L’acide  sulfurique 
doit  être  préalablement  étendu  de  5 parties’ d’eau  environ  ; le  mélange  doit 
être  froid  avant  d’être  employé;  le  vase  dans  lequel  se  fait  la  réaction  doit 
être  plongé  dans  une  terrine  d’eau  froide;  toutes  ces  précautions  ont  pour 
but  d’éviter  le  développement  de  chaleur;  le  zinc,  en  agissant  à chaud  sur 
l’acide  sulfurique,  donne  de  l'anhydride  sulfureux,  lequel,  en  présence  de 
l’hydrogène  naissant,  donne  de  l’acide  sulfhydrique;  cet  acide  sulfhydrique 
pourrait  faire  passer  l'arsenic  à l’état  de  sulfure  qui  n’est  pas  attaqué  par 
l’hydrogène  naissant.  En  général,  le  zinc  laminé  en  plaques  très  minces  n’est 
pas  arsenical  ; du  reste,  en  faisant  marcher  l’appareil  à blanc  pendant  quel- 
ques instants,  on  constatera  si  le  zinc  et  l’acide  sulfurique  employés  sont 
purs.  Le  zinc  pur  n’est  pas  attaqué  par  l’acide  sulfurique  ; pour  commencer 
l’attaque,  il  faut  ajouter  quelques  gouttes  d’une  solution  de  chlorure  de  pla- 
tine ou  de  sulfate  de  cuivre. 

Comme  corps  producteurs  d’hydrogène,  on  a proposé  l’amalgame  de  so- 
dium (Naquet)  ou  le  magnésium  et  une  liqueur  alcaline  (Roussin),  mais  il  n’y 
a là  aucun  avantage,  et  ces  divers  composés  sont  plus  difficiles  à obtenir 
purs  que  le  zinc  et  l’acide  sulfurique. 

Précautions  diverses.  — Le  tube  par  lequel  le  gaz  se  dégage  est  en  verre 
vert,  moins  fusible  que  les  autres  verres,  parce  qu’il  doit  être  chauffé.  Il  ne 
doit  jamais  être  en  cristal;  le  cristal  renferme  du  plomb;  sous  l’influence  de 
la  chaleur,  le  plomb  se  réduit  et  forme  une  tache  noire  qui  pourrait  faire 
croire  à la  présence  de  l’arsenic  ; le  tube  est  muni  d’étranglements  ; on  pourra 
produire  un  anneau  d’arsenic  dans  chacun  des  tubes  ainsi  formés  et  qu’il 
sera  facile  de  fermer  à la  lampe.  Le  tube  est  effilé  à son  extrémité  pour  qu’on 
puisse  enflammer  le  gaz;  il  est  recourbé  pour  qu’en  le  retournant,  on  puisse 
aisément  le  faire  barboter  dans  une  solution  d’azotate  d’argent  qui  absorbe 
les  moindres  traces  d’hydrogène  arsénié. 

Il  faut  éviter  d’introduire  dans  l’appareil  des  composés  oxygénés  de 
l’azote,  du  chlore  ou  ses  composés  oxygénés.  Le  mercure  et  les  substances 
organiques  doivent  être  éloignés  ; ou  bien  elles  ralentissent  le  dégage- 
ment de  l’hydrogène,  ou  bien  leur  présence  contribue  à la  formation  de 
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l'arséniure 


d’hydrogène  solide  : ce  qui  diminue  d’autant  la  sensibilité  de  l’ap- 


pareil. 

L’arsenic  métallique  et  le  sulfure  d’arsenic  n’étant  pas  attaqués  par  l’hy- 
drogène naissant  ne  doivent  pas  être  introduits  dans  l’appareil. 

Les  composés  bismuthiques  entravent  le  dégagement  d’hydrogène  arsénié; 
tant  que  ces  composés  ne  sont  pas  réduits  à l’état  métallique,  une  certaine 
quantité  d’arsenic  se  transforme  en  un  hydrure  solide  et  non  volatil. 

Quand  on  refroidit  la  flamme  de  l’hydrogène  pour  produire  des  taches 
arsenicales,  il  faut  se  servir  d’un  corps  en  porcelaine  et  non  en  faïence;  la 
faïence  est  ordinairement  recouverte  d’un  vernis  à l’oxyde  de  plomb  qui  se 
réduit  et  donne  une  tache  que  l'on  pourrait  confondre  avec  celle  de  l’arsenic. 


Marche  de  V appareil.  — Quand  le  dégagement  d’hydrogène  a commencé, 
on  le  laisse  se  continuer  pendant  quelque  temps  pour  que  tout  l’air  soit 
bien  chassé  de  l’appareil  ; quand  ce  résultat  est  obtenu,  on  allume  le  gaz, 
et  on  fait  fonctionner  l’appareil  à blanc  pendant  quelque  temps,  en  essayant 
d’obtenir  des  taches,  pour  bien  constater  que  les  produits  sont  purs;  il  ne 
faut  pas  accélérer  la  réaction;  la  flamme,  pour  être  convenable,  ne  doit  pas 
avoir  plus  de  3 à 4 millimètres  de  longueur.  A ce  moment,  on  ajoute  la  solu- 
tion arsénicale;  aussitôt  la  flamme  s’allonge  et  prend  une  teinte  particulière. 

La  flamme  coupée  par  un  corps  froid  donne  des  taches  d’arsenic. 

Si  après  avoir  entouré  le  tube  de  clinquant  ou  d’une  toile  métallique,  pour 
l’empêcher  de  fondre,  on  le  chauffe,  il  se  forme  un  anneau  d’arsenic  à peu 
de  distance  de  l’endroit  chauffé. 

Les  caractères  de  cet  anneau  et  de  ces  taches  d’arsenic  seront  donnés 
plus  loin. 

En  faisant  passer  le  gaz  qui  se  dégage  à travers  une  solution  d’azotate 
d'argent,  l’arsenic  passe  à l’état  d’acide  arsénieux  et  il  se  forme  un  dépôt 
d'argent  : on  filtre,  et  en  neutralisant  la  liqueur  avec  précaution  par  l’ammo- 
niaque, on  obtient  un  précipité  jaune  d’arsénite  d’argent. 

Nous  pouvons  maintenant  donner  avec  détails  les  réactions  caractéris- 
tiques de  l’arsenic. 

Caractères.  — L’arsenic  métallique  peut  être  reconnu  de  la  manière  sui- 
vante : on  le  dissout  dans  un  excès  d’acide  azotique  ; par  la  chaleur  on 
chasse  l’excès  de  cet  acide  ; le  résidu  chauffé  avec  de  l’acétate  de  potasse 
donne  une  odeur  caractéristique  de  cacodyle.  Ce  même  résidu  pourrait  être 
soumis  aux  réactions  suivantes  caractéristiques  des  composés  arsenicaux  : 

1°  Par  l’hydrogène  sulfuré,  surtout  en  liqueur  acidulée  par  l’acide  chlor- 
hydrique et  chauffée  vers  70°,  ils  donnent  un  précipité  jaune;  ce  précipité 
est  soluble  dans  le  sulfhydrate  d’ammoniaque,  le  carbonate  d’ammoniaque, 
et  l’ammoniaque  ; il  est  insoluble  dans  l’acide  chlorhydrique. 
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Chauffé  dans  une  petite  ampoule  de  verre  vert  avec  un  mélange  bu  u set  et 
fait  à parties  égales  de  carbonate  de  soude  et  de  cyanure  de  potassium,  .1 

donne  un  anneau  métallique.  . 

En  traitant  ce  précipité  par  l’acide  azotique  concentre  d a 01 . , pun>  pai 
l’acide  sulfurique  pourchasser  l’excès  d’acide  azotique,  et  en  intio  uisan 
dans  un  appareil  de  Marsh,  on  obtient  des  taches  et  des  anneaux. 

Les  taches  arsenicales  présentent  les  caractères  suivants  . 

(a)  Elles  ont  un  aspect  brun  métallique  et  les  bords  n ont  pas  un  aspec 

fondu. 

(^)  Elles  se  dissolvent  presque  instantanément  dans  une  solution  cl  po- 

chlorite  de  soude.  ^ , 

(y)  Elles  se  transforment  en  une  tache  jaune  de  sulfure  d’arsenic,  orsqu  on 

les  mouille  avec  du  sulfhydrate  d’ammoniaque  et  que  l’on  évapore  avec  pré- 
caution. , ., 

(8)  Une  goutte  d’acide  azotique  les  dissout  à froid,  et  donne  ce  acu  c 

arsénieux;  en  ajoutant  avec  précaution  de  l'azotate  d’argent  ammoniacal,  on 
obtient  un  précipité  jaune;  si  l’on  a opéré  à chaud,  on  a produit  de  1 acice 
arsénique  et  dans  ce  cas  .le  précipité  est  rouge  brique  ; en  remplaçant 
l'azotate  d'argent  par  la  solution  azotique  de  molybdate  d'ammoniaque,  on 
aurait  un  précipité  jaune  (Denigès). 

Les  anneaux  d’arsenic  se  distinguent  ainsi  : 

(a)  Chauffés  dans  un  courant  d’hydrogène,  ils  changent  aisément  de  place. 
Chauffés  dans  un  courant  d’air,  ils  se  transforment  en  acide  arsénieux; 
en  faisant  ensuite  passer  un  courant  d’hydrogène  sulfuré,  l’acide  arsemeux 
deviendra  jaune. 

(y)  En  les  soumettant  à un  courant  de  chlore,  puis  à un  courant  d hydro- 
gène sulfuré,  on  obtiendra  un  anneau  jaune. 

Dosage.  — Pour  doser  l’arsenic,  on  le  transforme  le  plus  souvent  en  acide 
arsénieux  ou  en  acide  arsénique  et  nous  avons  vu  les  procédés  de  dosage 
relatifs  à ces  deux  acides. 

On  peut  encore  transformer  l’arsenic  en  un  composé  soluble  quelconque 
et  l’introduire  dans  l’appareil  de  Marsh  ; cet  appareil  conduit  doucement 
dégage  tout  l’arsenic  à l’état  d’hydrogène  arsénié;  en  chauffant  le  tube  de 
dégagement,  tout  l’arsenic  s’y  déposera;  la  différence  de  poids  entre  le  tube 
pesé  avant  et  après  l’opération  donne  le  poids  de  l’arsenic.  Si,  au  lieu  de 
chauffer  le  tube,  on  avait  fait  barboter  le  gaz  dans  une  solution  titrée  d azo- 
tate d’argent,  la  différence  du  titre  avant  et  après  l’opération  donnerait  éga- 
lement la  quantité  d arsenic. 

Toxicologie.  — L’arsenic  peut  produire  un  empoisonnement  lent  et  un  empoi- 
sonnement aigu  ; nous  nous  occuperons  spécialement  de  ce  dernier;  chez  un 
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sujet  indemne  de  toute  atteinte  de  ce  poison,  1 à 3 centigrammes  d'acide 
arsénieux  sont  capables  de  produire  des  symptômes  graves,  et  5 à 10  centi- 
grammes la  mort.  Toutefois  des  doses  plus  fortes  ont  pu  être  ingérées  sans 
danger  ; mais  des  vomissements  sont  alors  survenus  à temps  pour  éliminer 
une  grande  partie  de  la  substance  toxique,  ou  bien  le  poison  avait  été  pris 
mélangé  avec  des  corps  gras;  les  corps  gras  retardent  beaucoup  l’absorption 
de  l’acide  arsénieux. 

1”  Intoxication  aiguë.  — Les  premiers  symptômes  sont  les  vomissements 
qui  arrivent  en  général  après  une  demi-heure  ou  une  heure;  ils  renferment 
d abord  les  substances  alimentaires  qui  ont  pu  être  ingérées,  accompagnées 
quelquefois  d’acide  arsénieux;  plus  tard  les  vomissements  sont  blanchâtres, 
rarement  colorés  en  rouge;  le  patient  éprouve  une  soif  inextinguible,  des 
douleurs  brûlantes  à l’épigastre,  qui  se  propagent  dans  l’abdomen;  il  sur- 
vient des  selles  abondantes  et  répétées  de  matières  blanchâtres  et  jaunâtres 
exhalant  une  odeur  excessivement  repoussante.  Bientôt  l’altération  des  traits 
se  prononce,  l’anéantissement  devient  extrême;  les  battements  du  cœur  sont 
irréguliers  et  intermittents  ; le  corps  se  refroidit,  les  extrémités,  le  visage  se 
cyanosent  et  sont  glacés;  il  semblerait  qu’on  a devant  les  yeux  un  cholé- 
rique, et  ce  qui  ajoute  à la  ressemblance,  ce  sont  les  crampes  douloureuses 
que  les  patients  éprouvent  dans  les  masses  musculaires  des  membres;  les 
urines  sont  supprimées;  enfin,  sans  qu’il  y ait  rémission  des  symptômes,  la 
mort  arrive  au  bout  de  quelques  heures  à un  ou  deux  jours  au  plus.  D’autres 
fois,  les  vomissements  cessent  tout  à coup  ; il  survient  une  amélioration 
apparente  ; cependant  il  se  produit  du  côté  de  la  peau  des  accidents  consis- 
tant en  taches  pétéchiales,  élevures  vésiculeuses  ou  papuleuses,  quelquefois 
de  l’ictère.  On  peut  trouver  de  l’albumine  dans  les  urines  qui  sont  plus  ou 
moins  rares  ; l’intelligence  reste  intacte,  mais  les  battements  cardiaques 
deviennent  de  plus  en  plus  faibles;  la  réfrigération  augmente  et  la  mort 
arrive,  en  moyenne,  au  bout  de  deux  à dix  jours. 

Enfin  il  peut  se  faire  que  les  accidents  du  côté  du  tube  intestinal  fassent 
complètement  défaut,  qu’il  n’y  ait  ni  vomissements  ni  évacuations,  et  que 
néanmoins  la  mort  arrive  rapidement  dans  l’espace  de  quelques  heures.  Ce 
cas  s’observe  surtout  lorsque  le  poison  a été  ingéré  dissous  dans  l’eau,  et  que 
d’une  manière  quelconque  il  a été  porté  rapidement  dans  le  torrent  circula- 
toire. 

Quand  la  guérison  doit  avoir  lieu,  les  symptômes  diminuent  peu  à peu 
d’intensité;  mais  la  douleur  à l’estomac,  les  vomissements,  les  crampes  per- 
sistent un  certain  temps;  les  aliments  sont  difficilement  tolérés;  il  y a un 
état  de  faiblesse  considérable  lié  à un  état  anémique  qu’on  peut  constater  aux 
bruits  de  souffle  : souvent  on  observe  la  paralysie  des  membres  et  l'anesthésie. 
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r intoxication  lente.  - Les  premiers  symptômes,  ordinairement  bornés  à 
aueloues  vomissements,  s'apaisent  assez  vite  -,  mais,  après  un  temps  va,  mble, 

“ voit  paraître  les  accidents  qui  suivent  d'ordinaire  l'ingestum  du  po, son- 
ies vomissements  redeviennent  fréquents;  le  malade,  fatigué  de  douleurs  et 
de  lassitude  dans  les  membres,  éprouve  des  vertiges  et  est  dans  imP  ' 
lité  de  se  tenir  debout.  Des  saignements  de  nez,  des  hémorrl, ag.es  variées, 
taches  pétéchiales,  des  éruptions  miliaires  se  montrent  par  mterval  es^L^ 
mouvements  eux-mêmes  se  perdent;  une  paraplégie  se  c ce  aie,  ec. 
peuvent  se  prolonger  pendant  des  mois  et  des  années,  ma, s ,1s  se  teun.nent 

fatalement. 

Lésions.  - Quand  le  toxique  a été  longtemps  en  contact  avec  la  partie 
supérieure  du  tube  digestif,  les  gencives,  tes  parc, s buccales  le  v 
palais  sont  d’un  rouge  vif;  la  langue  est  tumefiee,  le  p ’»>}  »x  ' ‘ I 

offrent  des  taches  grisâtres,  sanguinolentes  ; l'estomac  ne  presen  e pa, 
qu'un  simple  ramollissement,  mais  d'autres  fois  il  offre  deux  ou  trois  plaque, 
ou  un  peu  plus,  qui  siègent  surtout  vers  la  grande  courbure  de  oigane, 
qui  sont  ovales  ou  arrondies  avec  des  dimensions  variables,  et  offrent  une 
couleur  violacée  ou  noirâtre  ; les  intestins  peuvent  présenter  des  lésions  de 
même  nature  et  une  sorte  d'éruption  psorentérique.  Les  poumons  sont  ou 
simplement  engoués  ou  parsemés  à leur  surface  d'ecchymoses,  n caiac  eie 
des  plus  remarquables,  c’est  la  stéatose  de  divers  organes  et  notamment  du 
foie  et  des  reins  ; ces  deux  organes  sont  ceux  qui  subissent  le  plus  faclemen 
la  dégénérescence  graisseuse  sous  l’influence  de  1 arsenic. 

Mode  d’action.  - Le  mode  d’action  des  composés  arsenicaux  est  encore 
peu  connu;  il  est  probable  qu’ils  se  transforment  en  hydrogéné  arseme,  que 
ce  corps  réduit  d’abord  l’hémoglobine  et  la  détruit  ensuite. 

Traitement.  - Au  début  d’une  intoxication  par  l’arsenic  pris  à l’intérieur, 
lors  même  que  les  vomissements  auraient  déjà  eu  lieu,  il  faut  les  provoquer 
de  nouveau  et  les  seconder  en  titillant  la  base  de  la  langue,  avec  une  bar  De 
de  plume  huilée,  ou  en  administrant  un  vomitif.  Si  l’on  supposait  que  le  poi- 
son eût  franchi  le  pylore,  on  provoquerait  les  évacuations  alvines  au  moyen 
d’un  purgatif  huileux  (les  corps  gras  retardent  l’absorption  de  la  mi  jstancc 
■toxique);  enfin  pour  neutraliser  le  poison  pouvant  se  trouver  cncoie  i ans  • 
tube  digestif,  on  administrera  diverses  substances  chimiques  telles  que  e 
sesquioxyde  de  fer  hydraté  ou  la  magnésie  hydratée  : il  se  forme  un  arse- 
nite  de  fer  ou  de  magnésie;  il  faut  administrer  ces  corps  à forte  dose  et  laire 
vomir  à chaque  fois,  parce  que  le  séjour  de  ces  corps  dans  l’économie  n’est 
pas  sans  inconvénient.  Quand  l’arsenic  a passé  dans  l’économie,  il  tant 
administrer  les  diurétiques,  pour  l’éliminer  le  plus  promptement  possible  , 
on  frictionnera  le  patient  afin  d’activer  la  circulation  ; on  administrera  des 
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lavements  huileux,  des  boissons  émollientes,  et  plus  tard,  on  prescrira  une 
alimentation  convenable. 

Localisation.  — L’arsenic  ingéré  se  retrouve  d’abord  dans  l’estomac,  puis 
dans  le  cerveau,  le  foie  et  les  reins. 

Les  travaux  de  Pouchet  ont  démontré  qu’il  s’accumule  très  sensiblement 
dans  le  tissu  spongieux  des  os  et  s’y  fixait  de  telle  façon  que  sa  présence 
pouvait  être  décelée  dans  les  os  du  crâne  et  les  vertèbres  notamment, 
quelque  temps  après  que  toute  trace  du  poison  a disparu  des  viscères.  Ainsi 
localisé,  l’arsenic  s’élimine  avec  une  lenteur  telle  qu’on  a pu  en  retrouver 
jusqu'à  huit  et  dix  semaines  après  la  cessation  de  toute  absorption  arsénicale, 
tandis  que,  dans  les  viscères,  on  ne  trouvait  plus  rien  à partir  de  la  troi- 
sième semaine.  On  retrouve  également  de  l’arsenic  dans  la  peau,  les  che- 
veux et  les  ongles,  l’élimination  se  faisant  en  partie  par  les  cellules  épider- 
miques. 

On  retrouve  l’arsenic  dans  les  urines  quelques  minutes  après  son  ingestion  ; 
dans  un  cas  du  Dr  Gaillard,  l’élimination  a persisté  pendant  quarante  jours 
après  l’ingestion. 

Recherche.  — Sur  le  vivant,  on  recherche  l’arsenic  dans  les  urines,  les 
cheveux  et  la  barbe. 

Quand  on  a à faire  la  recherche  de  l’arsenic,  on  étale  devant  soi  le  contenu 
de  l’estomac,  et  à la  loupe  on  cherche  si  l’on  ne  trouve  pas  des  petits  corps 
blancs;  si  l’on  en  trouve,  ces  petits  corps  sont  mis  de  côté  ; on  peut  encore 
agiter  les  matières  avec  de  l’eau  dans  un  vase  conique;  l’acide  arsénieux,  s’il 
y en  a,  se  précipite  au  fond  du  vase.  Les  corpuscules  ainsi  trouvés  sontsoumis 
à l’essai  suivant  : on  les  introduitjdans  un  petit  tube  en  verre  vert  effilé  à son 
extrémité  inférieure;  au-dessus  on  met  un  petit  fragment  de  charbon  bien 
calciné;  on  chauffe  d’abord  le  charbon,  puis  la  substance  blanche;  si  ce 
corps  est  de  la  graisse,  il  fond;  si  c’est  de  l’acide  arsénieux,  il  se  volatilise 
à travers  le  charbon,  se  réduit  et  donne  un  anneau  d’arsenic. 

Ap  rès  cet  essai,  il  faut  rechercher  l’arsenic  dans  les  substances  mêmes  ; on 
ne  peut  le  faire  directement  parce  qu’en  présence  des  matières  organiques, 
l’arsenic  et  les  composés  arsenicaux  ne  donnent  pas  leurs  réactions  habi- 
tuelles; on  pourrait  essayer  la  dialyse,  mais  on  aurait  peu  de  chances  de 
réussir,  parce  que  l'arsenic  a donné  avec  les  substances  organiques  un  com- 
posé insoluble;  il  faut  donc  détruire  les  substances  organiques;  pour  cela, on 
peut  avoir  recours  à divers  procédés;  ils  ont  été  décrits  en  toxicologie  (p.  117); 
les  uns  nous  donnent  une  liqueur  qui  peut  être  directement  introduite  dans 
l’appareil  de  Marsh  ; les  autres  nous  donnent  un  précipité  de  sulfure  d’arsenic  ; 
ce  sulfure  est  dissous  sur  le  filtre  humide  par  de  l’ammoniaque;  le  liquide 
filtré  est  neutralisé  par  l’acide  sulfurique  dilué  ; on  ajoute  ensuite  le  double 
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de  l’acide  qu’il  a fallu  pour  arriver  à la  neutralisation,  et  on  évapore  dans 
une  capsule  en  porcelaine  en  ajoutant  de  temps  en  temps  quelques  centi- 
grammes d’azotate  de  soude.  L’opération  est  terminée  quand  tout  est  dissous 
et  qu’il  commence  à se  dégager  des  vapeurs  blanches  d’acide  sulfurique  ; la 
température  ne  doit  pas  dépasser  170°;  le  résidu  devra  être  jaune.  Le  produit 
obtenu  est  bon  à être  introduit  dans  l’appareil  de  Marsh  ; nous  avons  déjà 
étudié  cet  appareil,  nous  n’avons  plus  besoin  d’en  parler. 

M.  À.  Gautier  a imaginé  un  procédé  de  destruction  des  substances  orga- 
niques spécial  pour  la  recherche  de  l'arsenic  et  basé  sur  1 action  successive 
et  répétée  des  acides  azotique  et  sulfurique  (1). 

Quand  on  a trouvé  de  l’arsenic,  doit-on  conclure  à 1 empoisonnement  dans 
tous  les  cas? 

Couerbe  et  Orfila avaient  admis  que  les  os  contenaient  ce  poison;  on  sup- 
posait en  outre  que  les  muscles  devaient  en  renfermer  ; mais  Orfila  lui-même 
répétant  ses  propres  expériences,  puis  les  membres  d’une  commission  del’Ins- 
titut,  et  enfin  Danger  et  Flandin,  n’ont  pu  trouver  aucune  trace  d arsenic 
dans  l’organisme  à l’état  normal. 

L’arsenic  pourrait  provenir  d’une  médication  arsenicale  ; dans  ce  cas  ii 
faudrait  connaître  combien  de  temps  avant  l’empoisonnement  le  traitement 
a cessé,  et  se  rappeler  ce  qui  a été  dit  sur  l’élimination  de  ce  corps. 

On  s’est  demandé  si  un  terrain  renfermant  une  préparation  arsenicale 
soluble  ou  insoluble  pourrait  la  céder  à un  cadavre  qui  y serait  inhumé  ! Sui- 
vant les  circonstances  de  solubilité  et  d’humectation  d une  part,  d insolubilité  et 
de  sécheresse  d’autre  part,  un  cadavre  inhumé  dans  un  terrain  arsenical  peut 


(1)  100  grammes  de  matières  sont  coupés  en  morceaux  et  introduits  dans  une  capsule 
de  600  C. G.  avec  30  grammes  d’acide  azotique.  La  matière  animale  se  liqué- 
fie peu  à peu  grâce  à un  feu  modéré.  Lorsque  la  masse  est  devenue  visqueuse 
et  tend  à s’attacher  aux  parois,  on  retire  la  capsule  du  l'eu  : on  ajoute  alors 
6 grammes  d’acide  sulfurique  et  l’on  chauffe  modérément,  jusqu’à  ce  que  la  matière 
brun  noirâtre  tende  à s’attacher  au  fond  du  vase.  On  fait  à ce  moment  tomber  sur 
la  masse,  échauffée  jusqu’au  point  où  l’acide  sulfurique  qui  1 imprègne  commence  à 
émettre  quelques  vapeurs,  15  grammes  d’acide  azotique  que  l’on  projette  goutte  à 
goutte.  Le  tout  se  reliquéfie,  d’abondantes  vapeurs  nitreuses  se  dégagent,  et  l’on 
chauffe  enfin,  jusqu’à  ce  que  la  matière  commence  à se  carboniser  en  donnant  des 
vapeurs  denses.  Gela  fait,  le  résidu  noir  ainsi  obtenu  est  facilement  pulvérisé  et 
épuisé  par  l’eau  bouillante.  En  général,  la  liqueur  filtrée  est  couleur  madère  clair  ; 
elle  ne  contient  pas  de  produits  azotés  décelables  par  le  sulfate  ferreux  suit  urique.  A 
ce  liquide  chaud,  on  ajoute  quelques  gouttes  de  bisulfite  de  soude,  jusqu’à  ce  qu’il 
émette  l’odeur  d’acide  sulfureux,  et  l’on  précipite  à la  manière  ordinaire  le  sulfure 
d’arsenic  par  l’hydrogène  sulfuré.  Le  sulfure  traité  comme  il  a été  indiqué  plus  haut  est 
introduit  dans  l’appareil  de  Marsh;  on  peut  ensuite  avec  les  anneaux  et  les  taches 
obtenir  toutes  les  réactions  caractéristiques  de  l’arsenic. 
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ou  ne  peut  pas  s’imbiber  de  poison;  il  est  évident  que  si  le  cercueil  est  intact, 
le  cadavre  doit  l'être  également;  mais  si  le  cercueil  est  pourri,  l’arsenic 
a pu  pénétrer,  quoique  cependant  cela  soit  dillicile  grâce  à la  profondeur  à 
laquelle  sont  placés  les  corps;  et  avant  d’arriver  jusqu’à  eux,  l’arsenic  a dû 
être  arrêté  parles  alcalins,  potasse,  chaux,  magnésie,  alumine  qui  se  trouvent 
dans  la  terre  ; dans  ce  cas,  du  reste,  on  prend  un  échantillon  de  la  terre 
placée  au-dessus,  au-dessous  et  aux  côtés  du  cadavre,  et  l’on  y recherche  la 
présence  de  l'arsenic;  mais  même  dans  le  cas  où  le  terrain  pourrait  être 
arsenical,  le  chimiste  ne  serait  pas  complètement  désarmé  ; l’arsenic  qui 
aurait  pénétré  par  imbibition  se  trouverait  surtout  dans  les  parties  péri- 
phériques du  cadavre,  tandis  que  l’arsenic  qui  aurait  été  absorbé  se  retrou- 
verait spécialement  dans  les  organes  internes,  le  foie  et  les  reins;  le  méde- 
cin constaterait  la  présence  ou  l’absence  des  lésions  caractéristiques  de 
l’arsenic.  Du  reste,  un  exemple  montrera  le  peu  d’importance  de  ces  objec- 
tions. 

Un  homme  et  une  femme  enterrés  dans  une  fosse  séparée  en  furent 
exhumés;  chez  l’homme  on  constata  la  présence  de  l’arsenic;  chez  la  femme 
son  absence  : six  mois  après,  seconde  exhumation  ; mêmes  résultats  ; et 
cependant,  après  la  première  exhumation,  le  corps  de  la  femme  avait  été 
déposé  à nu  dans  la  fosse  ; il  avait  été  immédiatement  recouvert  avec  la 
terre  du  cimetière,  terre  arsenicale  ; et  ce  jour-là  il  avait  plu  abondam- 
ment. 

Les  expériences  de  Schlagdenhauffen  et  Garnier  ont  du  reste  montré  que 
l’arsenic  des  terres  ne  pouvait  être  entraîné  par  l’eau.  Pour  rechercher  ces 
corps  dans  la  terre,  il  faut  faire  bouillir  celle-ci  avec  de  la  potasse  ou  de 
l’eau  régale;  dans  la  liqueur,  il  sera  facile  de  constater  les  caractères  des  sels 
arsenicaux. 

Mais  inversement  peut-on  11e  pas  trouver  d’arsenic  quand  il  y a eu 
empoisonnement  ? On  a prétendu  que  l’arsenic  pouvait  s’éliminer  d’un 
cadavre  à l’état  d’arsénite  d’ammoniaque  ; mais  c’est  là  un  fait  inexact  ; 
en  présence  des  matières  organiques,  l’arsenic  donne  des  composés  inso- 
lubles. 

Pièce  à conviction. — Quand  on  a isolé  l’arsenic,  comme  pièce  à conviction, 
on  présente  un  anneau  arsenical  ou  un  anneau  d’acide  arsénieux. 

Les  papiers  d’appartements,  les  tentures,  diverses  étoffes,  des  Heurs  arti- 
ficielles, colorés  en  vert  ont  eu  quelquefois  de  graves  inconvénients  ; on  y 
reconnaîtra  la  présence  de  l’arsenic  en  les  brûlant,  mais  il  est  plus  exact  de 
les  détruire  par  l’acide  sulfurique  et  de  les  introduire  dans  l’appareil  de 
Marsh.  Ce  même  procédé  servira  à reconnaître  l’arsenic  dans  les  papiers 
servant  à envelopper  les  bonbons,  à faire  des  enveloppes,  des  papiers  à ciga- 
rettes, des  abat-jour,  etc. 
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On  peut  encore  faire  bouillir  avec  de  l’acide  chlorhydrique  et  dans  la 
liqueur  rechercher  l’arsenic  parle  procédé  de  Reinsch  (lame  de  cuivre). 

Les  animaux  empaillés,  et  conservés  par  le  savon  arsenical  de  Bécûeur, 
dégagent  quelquefois  de  l’hydrogène  arsénié  et  ont  causé  quelques  accidents. 
À une  époque,  on  s’est  plaint  que  les  mèches  des  bougies  étaient  arseni- 
cales, aujourd’hui  ce  fait  ne  se  reproduit  pas. 


ANTIMOINE 


Sb  = 1 20 


Historique.  — L’antimoine  a été  découvert  par  Basile  Valentin.  Il  reçut  le  i 
nom  qu  il  porte  au  jourd’hui  parce  qu’il  fit  périr  un  grand  nombre  de  moines  ! 
qui  sur  les  conseils  de  cet  alchimiste  en  avaient  ingéré  une  quantité  un 
peu  trop  forte. 

Etat  naturel.  — L’antimoine  se  trouve  dans  la  nature  en  petites  masses  4 
lamelleuses,  remarquables  par  la  facilité  de  leur  clivage.  Sa  forme  primitive -I 
est  un  rhomboèdre  de  117°.  On  le  trouve  en  filons  en  Suède,  au  Hartz,  dans  - 
les  mines  d’Allemont.  Il  a une  grande  tendance  à s’incorporer  de  l’arsenic-, 
dans  ce  cas  il  devient  grenu  : il  renferme  souvent  un  peu  d’argent. 

Préparation.  — L’antimoine  s’obtient  au  moyen  de  la  stibine  Sb2S3.  Par 
fusion,  on  sépare  le  minerai  de  sa  gangue  composée  de  silice,  de  barytine, 
ou  de  minéraux  peu  fusibles  ; cette  opération  s’exécute  dans  un  creuset 
percé  de  trous,  placé  au-dessus  d’un  second  vase  de  même  nature,  et  dans 
lequel  s’écoule  le  sulfure  d’antimoine  liquéfié.  Ce  sulfure  est  grillé  dans  des 
fours  à réverbère  où  il  passe  en  partie  à l’état  d’oxysulfure  ; on  le  pulvérise 
ensuite;  on  le  mêle  alors  avec  un  cinquième  de  charbon  imbibé  d’une  solution 
concentrée  de  carbonate  de  soude  et  on  chauffe  dans  des  creusets. 
L’oxysulfure  est  en  partie  réduit;  on  obtient  un  culot  d’antimoine  recouvert 
par  une  scorie  formée  de  sulfure  de  sodium  et  de  la  portion  d’oxysulfure 
d’antimoine  qui  a échappé  à la  décomposition.  Le  métal  ainsi  préparé  porte 
le  nom  de  régule  d' antimoine  et  la  scorie  celui  de  crocus. 

Purification.  — L’antimoine  ainsi  obtenu  n’est  pas  pur;  il  peut  encore 
renfermer  du  fer,  du  plomb,  du  soufre  et  de  l’arsenic.  Pour  le  purifier  on  a 
recours  au  procédé  du  Codex  : 

« Antimoine  du  commerce  pulvérisé 1600  gr. 

Sulfure  d’antimoine  naturel  pulvérisé 100  gr. 

Carbonate  de  soude  sec 200  gr. 
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Mélangez  ces  trois  substances  et  introduisez-les  dans  un  creuset  en  terre 
que  vous  porterez  à une  température  suffisante  pour  déterminer  la  fusion 
de  la  masse. 

Laissez  refroidir  le  creuset;  brisez-le,  détachez  la  scorie  qui  recouvre  le 
métal;  mélangez  celui-ci,  après  pulvérisation,  avec  son  poids  de  carbonate 
de  soude  et  soumettez-le  à une  nouvelle  fusion  que  vous  maintiendrez  pen- 
dant deux  heures.  » (Codex  1884.) 

D’après  Lefort,  ce  procédé  laisserait  de  l'arsenic,  et  il  vaudrait  mieux 
réduire  l’acide  antimonique  par  le  sucre. 


Propriétés  physiques.  — L’antimoine  est  un  métal  d’un  blanc  argentin  a 
reflet  bleuâtre,  très  cassant,  d’une  texture  lamelleuse,  d’une  densité  de  6,72  : 
les  pains  d’antimoine  du  commerce  présentent  à leur  surface  une  cristallisa- 
tion dite  en  feuilles  de  fougère  ; quand  il  est  pur,  sa  cassure  est  grenue. 

Il  fond  vers  450°  ; il  distille  au  rouge  blanc  dans  un  courant  d’hydrogène  ; 
il  est  assez  mauvais  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l’électricité. 


Propriétés  chimiques.  — A froid,  il  est  inaltérable  à l’air  ; à chaud,  il 
brûle  en  répandant  des  vapeurs  blanches  inodores,  qui  se  condensent  sous 
la  forme  de  cristaux  aiguillés  prismatiques,  très  brillants,  d’oxyde  d'anti- 
moine ; l’expérience  est  brillante  en  faisant  couler,  d’une  assez  grande  hau- 
teur, en  un  mince  filet  de  l’antimoine  fondu. 

Il  se  combine  directement  à froid  avec  le  chlore,  à chaud  avec  le  soufre. 

Avec  les  métaux,  il  donne  des  alliages  cassants  (alliage  d’imprimerie). 

L’acide  azotique  même  étendu  attaque  l’antimoine  et  donne  un  produit 
insoluble,  l’anhydride  antimonique,  Sb20:i  ; dans  cette  réaction  il  se  forme 
un  peu  d’azotate  d’ammoniaque.  Ce  caractère  de  donner  un  produit  insoluble 
avec  l’acide  azotique  sert  à distinguer  l’antimoine  des  autres  métaux,  car 
parmi  eux  il  n’y  a que  l’étain  qui  se  comporte  comme  l’antimoine. 

Les  autres  acides  étendus  sont  sans  action  immédiate  sur  ce  corps  ; 
cependant  au  contact  de  l’air  et  à la  longue  il  se  dissout. 

L’acide  sulfurique  concentré  et  bouillant  attaque  vivement  l’antimoine, 
dégage  de  l’anhydride  sulfureux  et  donne  du  sulfate  d’antimoine. 

L’acide  chlorhydrique  ne  l’attaque  pas. 

L’eau  régale  est  son  véritable  dissolvant  ; si  elle  est  en  excès,  il  se  forme 
du  chlorure  antimonique  SbCl5,  sinon  du  chlorure  antimonieux  SbCl3. 

L’eau  et  les  solutions  alcalines  sont  sans  action  sur  lui. 

Les  sels  oxydants  1 attaquent  et  donnent  quelquefois  des  mélanges  explo- 
sifs à température  élevée. 


Caractères. 


— L’ 


antimoine  métallique  possède  les  caractères  suivants  : 


1°  Il  est  insoluble  dans  l’acide  chlorhydrique  ; 
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2°  Avec  l’acide  azotique,  il  donne  une  poudre  blanche  soluble  dans  l’acide 
tartrique  ; ce  corps  ne  donne  pas  de  précipité  avec  l’azotate  d’argent  ni  avec 
le  molybdate  d’ammoniaque. 

On  peut  le  transformer  en  composé  soluble  en  l’attaquant  par  l’eau  régale. 

Les  composés  antimoniaux  jouissent  des  propriétés  suivantes  : 

1°  Avec  l’hydrogène  sulfuré,  précipité  rouge  orangé,  soluble  dans  le  sul- 
fhydrate  d’ammoniaque,  insoluble  dans  l’ammoniaque,  soluble  dans  l’acide 
chlorhydrique.  On  a ainsi  une  solution  sur  laquelle  on  peut  continuer  les 
essais  ; 

2°  L’eau  précipite  les  dissolutions  des  sels  d’antimoine.  La  présence  des 
acides  ou  des  matières  organiques  empêchent  cette  réaction  ; 

3°  En  mettant  dans  une  capsule  de  platine  un  sel  d’antimoine  et  un  mor- 
ceau de  zinc,  il  se  forme  un  dépôt  noir,  brillant  d’antimoine  métallique  inso- 
luble dans  l’acide  chlorhydrique,  devenant  blanc  par  l’acide  azotique  ; 

4°  Avec  la  potasse,  précipité  blanc  soluble  dans  un  excès  de  réactif; 

5°  Avec  l’ammoniaque,  précipité  blanc  insoluble  dans  un  excès  de  réactif; 

6°  Avec  les  carbonates  alcalins,  précipité  blanc  insoluble  dans  un  excès  de 
réactif  et  dégagement  d’anhydride  carbonique  ; 

7°  Avec  l’hyposulfite  de  soude,  en  chauffant,  précipité  rouge  de  vermillon 
d’antimoine  ; 

8°  Les  composés  antimoniaux  chauffés  avec  du  cyanure  de  potassium 
donnent  un  petit  culot  d’antimoine,  mais  ne  fournissent  pas  d’anneau  ; 

9°  Introduits  dans  l’appareil  de  Marsh  (si  l’on  veut  dessécher  le  gaz,  il  ne 
faut  pas  employer  la  potasse  qui  décompose  l’hydrogène  antimonié)  ; ils 
donnent,  comme  les  composés  arsenicaux,  des  anneaux,  des  taches,  et  décom- 
posent la  solution  d’azotate  d’argent.  Voyons  les  différences  : 

L’hydrogène  arsénié  passe  à l’état  d’acide  arsénieux,  par  l’action  de 
l’azotate  d’argent  ; avec  l’hydrogène  antimonié,  on  obtient  de  l'antimoniure 
d’argent  insoluble  ; cet  antimoniure  traité  par  l’acide  tartrique  laisse  dis- 
soudre l’antimoine  ; si  donc,  on  a de  l’hydrogène  arsénié,  on  trouvera  dans 
la  liqueur  argentique  l’arsenic,  et  si  on  a de  l’antimoine  on  le  trouvera  dans 
le  précipité.  Ce  procédé  est  suffisamment  bon,  pour  qu’on  l’ait  proposé  pour 
la  séparation  de  l’arsenic  et  de  l’antimoine. 

Les  anneaux  d’antimoine  se  forment  à l’endroit  même  où  l’on  chauffe  le 
tube  ; ils  ne  se  déplacent  pas  quand  on  les  chauffe  dans  un  courant  d’hydro- 
gène; les  anneaux  d’arsenic  se  forment  un  peu  plus  loin  que  l’endroit 
chauffé  ; ils  se  déplacent  quand  on  les  chauffe  dans  un  courant  d’hydrogène; 
les  anneaux  d’antimoine  soumis  d’abord  à l’action  d’un  courant  de  chlore, 
puis  à celle  de  l’hydrogène  sulfuré  deviennent  rouge  orangé;  dans  les  mêmes 
conditions,  les  anneaux  d’arsenic  deviennent  jaunes. 

Les  taches  d’antimoine  sont  plus  foncées  que  celles  d’arsenic  ; elles  ne 
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sont  pas  attaquées  par  l’hypochlorite  de  soude  : quand  on  attaque  la  tache 
d’arsenic  par  l’acide  azotique,  elle  se  détache  complètement  de  la  soucoupe 
et  nage  au-dessus  de  l’acide,  puis  elle  se  dissout,  et  on  a alors  en  ajoutant 
avec  précaution  de  l’azotate  d’argent  ammoniacal  un  précipité  rouge  brique  ; 
avec  le  molybdate  d’ammoniaque,  un  précipité  jaune  ; la  tache  d’antimoine 
ne  s’enlève  pas;  elle  semble  se  dissoudre,  mais  ne  donne  pas  de  précipité 
avec  l’azotate  d’argent  ni  avec  le  molybdate  d’ammoniaque. 

DosAGe.  — 1°  L'antimoine  se  doseje  plus  souvent  à l’état  d’oxyde  Sir  O1 2 * 4  ; s il 
est  nécessaire,  on  précipite  l’antimoine  à l’état  de  sullure  que  1 on  trans- 
forme ensuite  en  oxyde  au  moyen  de  l’acide  azotique  (1)  ; 

2°  A.  Carnot  a publié  un  procédé  d’essai  des  minerais  d’antimoine,  pro- 
cédé dans  lequel  l’antimoine  est  précipité  à l’état  métallique  par  une  lame 
d’étain  (2)  ; 

3°  Vortmann  a proposé  un  dosage  électrolytique  des  métaux  a 1 état 
d’amalgame  qui  s’applique  à l’antimoine.  (Voy.  Mercure .) 


Séparation.  — Souvent,  dans  les  cas  d’empoisonnement,  l’arsenic  et  l’an- 
timoine se  trouvent  mélangés  ; c’est  surtout  au  point  de  vue  toxicologique, 
que  nous'  allons  étudier  la  séparation  de  ces  deux  corps.  Voici  les  trois  princi- 
paux procédés  qui  ont  été  proposés  : 

1°  On  introduit  dans  un  appareil  de  Marsh  la  liqueur  renfermant  l’arsenic 


(1)  La  solution  d’antimoine  est  acidulée  par  HCl,  additionnée  d’acide  tartrique  et 
diluée  avec  de  l’eau  ; on  précipite  par  un  courant  d’hydrogène  sulfuré.  Le  sulfure 
obtenu  après  lavage  et  dessiccation  est  introduit  dans  un  petit  creuset  de  porcelaine; 
on  l'humecte  d’abord  avec  de  l’acide  azotique  (D  = 1,42),  puis  on  lui  ajoute  8 à 10  fois 
son  poids  d’acide  azotique  fumant  : on  évapore  lentement  à siccité  au  bain-marie 
et  enlin  on  calcine. 

(2)  On  prend  de  2 à 5 grammes  de  minerai  sulfuré  suivant  sa  teneur  présumée  de 
manière  à opérer  sur  un  gramme  d’antimoine  environ.  On  l’attaque,  à une  douce 
chaleur  par  50  à 60  C.C.  d’IICl  concentré  ; quand  l’attaque  semble  arrêtée,  on 
décante  la  liqueur  sur  un  filtre;  on  recommence  avec  une  nouvelle  quantité  d’acide: 
on  fait  une  troisième  attaque  en  ajoutant  une  ou  deux  gouttes  d’acide  azotique  et 
chauffant  et  enfin  on  lave  la  gangue  avec  de  l’acide  étendu  d’eau. 

Les  divers  liquides  dilués  avec  leur  volume  d’eau  sont  chauffés  vers  80  ou  90°;  on  y 
introduit  une  lame  d’étain  : la  précipitation  est  ordinairement  complète  au  bout 
d’une  heure  et  demie.  Le  précipité  grenu  et  cristallin  est  lavé  d’abord  par  décanta- 
tion en  remplaçant  le  liquide  par  de  l’acide  chlorhydrique  étendu,  pour  enlever  les 
sels  d’étain  ou  autres;  on  l'ait  ensuite  tomber  le  métal  sur  un  filtre  taré;  on  lave  à 
l’eau  chaude,  puis  à l’alcool  et  on  sèche  à *100°.  Le  procédé  serait  exact  à 1 centi- 
tième  près,  tandis  que  les  anciens  procédés  donnaient  des  écarts  allant  jus- 
qu’à 25  p.  100. 

Les  minerais  oxydés  sont  transformés  en  minerais  sulfurés  en  les  chauffant  vers 
300°  dans  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  sec. 
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et  l’antimoine;  les  gaz  sont  reçus  dans  une  solution  d’azotate  d’argent: 
nous  avons  expliqué  plus  haut  comment  se  faisait  la  séparation  ; 

Les  liqueurs  provenant  des  matières  organiques  sont  précipitées  par 
l’hydrogène  sulfuré  ; le  précipité  formé  d’un  mélange  de  sulfure  d’arsenic  et 
de  sulfure  d’antimoine  est  introduit  dans  un  ballon  ; on  ajoute  du  sulfure 
de  potassium  et  un  grand  excès  d’acide  sulfureux  ; on  maintient  pen- 
dant plusieurs  heures  au  bain-marie  ; on  chasse  l’excès  d’acide  sulfureux 
par  la  chaleur  et  l’on  filtre;  le  sulfure  d’arsenic  récemment  précipité 
est  soluble  dans  les  bisulfites  alcalins  ; il  passe  donc  dans  la  liqueur  et  il 
s’v  trouve  à l’état  d’anhydride  arsénieux.  L’antimoine  reste  dans  le  préci- 
pité. 

3°  Ce  procédé  est  basé  sur  la  solubilité  dans  l’eau  de  l’arséniate  de  soude 
et  sur  l’insolubilité  de  l’antimoniate  ; les  matières  sont  détruites  par  l’azotate 
de  soude  par  incinération;  on  reprend  par  l’eau  et  on  filtre;  la  liqueur  con- 
tient l’arsenic,  le  résidu,  l’antimoine. 

4°  On  a proposé  de  produire  l’hydrogène  dans  l’appareil  de  Marsh,  en 
attaquant  l’aluminium  par  une  liqueur  alcaline;  dans  ce  cas,  l'antimoine  reste 
dans  le  ilacon,  tandis  que  l’arsenic  se  dégage. 


Essai.  — L’antimoine  est  souvent  altéré  par  du  fer,  du  plomb,  du  cuivre, 
de  l’arsenic  et  du  soufre.  — On  attaque  ce  métal  par  l’acide  azotique  bouil- 
lant; dans  la  liqueur  que  l’on  obtiendra  en  évaporant  à siccité  et  reprenant 
par  l’eau,  il  sera  facile  de  constater  les  caractères  des  sels  de  fer,  de  plomb 
et  de  cuivre  ; pour  retrouver  l’arsenic  et  le  soufre,  on  calcinera  l’antimoine 
avec  un  excès  d'azotate  de  potasse;  le  résidu  repris  par  l’eau  donnera  avec 
le  chlorure  de  baryum  les  caractères  de  l’acide  sulfurique  ; en  acidulant  par 
l’acide  sulfurique  la  liqueur  provenant  du  traitement  du  résidu,  on  séparera 
l’acide  antimonique  ; on  filtrera  et  ce  liquide  pourra  alors  être  introduit 
dans  l’appareil  de  Marsh  pour  constater  la  présence  de  l’arsenic. 


Usages.  — L’antimoine  sert  dans  les  arts  à faire  plusieurs  alliages,  tels  que 
le  métal  d’Alger,  les  caractères  d’imprimerie,  etc. 

Usages  médicaux.  — L’émétique  est,  parmi  les  composés  antimoniaux, 
l’un  des  plus  intéressants  à étudier,  parce  que,  suivant  la  manière  de  l'ad- 
ministrer, on  obtient  les  effets  des  antimoniaux  solubles  ou  insolubles. 

A la  dose  de  5 à 10  centigrammes  dans  un  litre  d’eau,  il  produit  surtout 
des  effets  purgatifs  ; la  même  dose  dans  2 ou  300  grammes  de  liquide  est 
surtout  vomitive  ; mais  si  la  médication  est  continuée,  même  avec  augmen- 
tation des  doses,  les  vomissements  ne  se  produisent  plus  ; on  a obtenu  la 
tolérance ; la  tolérance  se  produit  d’emblée  chez  les  pneumoniques  ; elle 
paraît  due  à la  diminution  du  pouvoir  réflexe.  Diminution  du  pouvoir  réllexe, 
ralentissement  du  pouls,  abaissement  de  la  température  constituent  le  con- 
tro-stimulisme.  On  donne  le  nom  de  doses  rasoriennes , ou  de  Rasori,  ou 
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conlro-stimulantes  aux  fortes  doses  que  l’on  peut  administrer  quand  la  tolé- 
rance est  obtenue. 

L’émétique  facilite  l’expectoration  bronchique;  diurétique  aux  doses  ordi- 
naires, il  produit  l’oligurie  à hautes  doses,  avec  des  symptômes  analogues  a 
ceux  du  choléra;  il  n’est  pas  sudorifique. 

Les  composés  antimoniaux  insolubles,  kermès,  oxyde  blanc,  etc.,  sont 
absorbés  lentement;  ils  agissent  comme  l’émétique  à doses  faibles  et  frac- 
tionnées; avec  eux,  on  obtient  d’emblée  la  tolérance.  Les  pilules  perpétuelles 
de  nos  aïeux  agissaient  comme  laxatif,  parce  qu’elles  étaient  lentement 
attaquées  par  les  liquides  de  l’économie. 

L’émétique  est  le  seul  composé  d’antimoine  employé  comme  vomitif;  lui, 
ou  les  autres  antimoniaux,  sont  employés  dans  la  pneumonie,  le  rhumatisme 
articulaire  aigu,  l’hémorragie  pulmonaire,  la  phlébite,  etc. 

Le  tartre  stibié  doit  être  administré  à des  doses  beaucoup  plus  faibles  que 
celles  des  antimoniaux  insolubles,  surtout  chez  les  enfants  qui  supportent 
difficilement  l’émétique.  Outre  ce  précepte,  on  se  rappellera  que  pour  obtenir 
la  tolérance  du  tartre  stibié,  il  faut  débuter  par  de  faibles  doses,  à moins 
qu’il  ne  s’agisse  de  traiter  une  pneumonie  : encore  ne  faut-il  pas  faire  prendre 
le  médicament  en  une  fois,  mais  en  plusieurs  fois  toutes  les  heures. 

Toxicologie.  — Les  empoisonnements  par  les  composés  antimoniaux  peuvent 
être  étudiés  en  un  seul  groupe  ; nous  étudierons  comme  type  l'empoisonne- 
ment par  l’émétique;  il  peut  avoir  lieu  sous  deux  formes,  la  forme  aiguë  et 
la  forme  lente. 

1 0 Empoisonnement  aigu.  — Suivant  Taylor,  les  doses  de  10  à 12  centi- 
grammes ingérés  en  une  fois,  par  un  adulte  à l’état  sain,  sont  capables 
d’amener  la  mort.  Au  delà  de  cette  dose,  se  manifestent  toujours  des 
symptômes  graves,  qui  peuvent  être  peu  marqués,  quand  une  certaine  quan- 
tité du  poison  a été  rejetée  : après  l’ingestion  de  la  substance  toxique,  le 
patient  ressent  une  saveur  métallique  désagréable,  puis  surviennent  des 
nausées,  des  vomissements,  des  superpurgations  ; le  tartre  stibié  étant  un 
poison  névro-musculaire,  d’abord  légèrement  excitant,  on  voit  les  mouve- 
ments cardiaques  et  respiratoires  devenus  un  instant  rapides,  se  ralentir 
bientôt  de  plus  en  plus,  lorsque  le  muscle  cardiaque,  les  muscles  dilatateurs 
de  la  poitrine  et  les  ganglions  auto-moteurs  se  trouvent  paralysés  ; le  pouls 
devient  petit,  le  sang  stagne  dans  les  veines;  il  y a de  la  cyanose,  de  la  réfri- 
gération, les  urines  sont  supprimées  ; en  ajoutant  à ces  symptômes  la  pros- 
tration extrême,  l’impossibilité  des  mouvements,  le  tremblement  des  lèvres 
et  parfois  des  extrémités,  les  crampes,  les  vomissements  et  les  selles  diar- 
rhéiques, on  aura  une  image  de  ce  que  produit  le  choléra;  aussi  cet  empoi- 
sonnement est-il  désigné  sous  le  nom  de  choléra  stibié  ; toutefois  les  selles  au 
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lieu  d’être  incolores  et  riziformes,  peuvent  devenir  sanguinolentes  ; les 
patients  éprouvent  du  délire,  parfois  des  convulsions  toniques  et  cloniques; 
enfin  la  mort  arrive  par  arrêt  de  la  circulation,  après  huit  à douze  heures 
chez  les  enfants,  un  à six  jours  chez  les  adultes. 

Dans  quelques  cas,  il  n’y  a pas  de  vomissements,  mais  on  observe  quelques 
évacuations  alvines,  une  prostration  extrême  et  une  mort  soudaine  par  arrêt 
de  circulation. 

Quand  la  mort  n’a  pas  lieu  avant  le  premier  jour,  il  survient  du  côté  de  la 
peau  surtout  aux  endroits  où  elle  est  fine,  des  accidents  analogues  à ceux 
que  l’on  observe  par  l’application  de  la  pommade  stibiée. 

La  mort  aurait  été,  dit-on,  la  conséquence  de  l’application  d’une  pommade 
stibiée  sur  un  cancer. 

2°  Empoisonnement  chronique.  — Les  faibles  doses  prolongées  de  com- 
posés antimoniaux  produisent  la  stéatose,  des  nausées,  vomissements 
muqueux  et  bilieux,  diarrhées  séreuses,  suivies  souvent  de  constipation 
opiniâtres,  pouls  petit,  fréquent,  peau  humide,  froide,  grande  faiblesse  mus- 
culaire, aphonie,  épuisement  ; l’éruption  stibiée  se  produit.  La  mort  arriv  e 
par  épuisement  général,  sans  agonie  ou  après  quelques  convulsions. 

Autres  antimoniaux.  — Les  autres  composés  antimoniaux,  n’étant  que 
très  peu  solubles,  ne  peuvent  donner  lieu  à un  empoisonnement  aigu  ; quant 
au  protochlorure  d’antimoine,  il  agit  non  en  tant  que  composé  antimonial, 
mais  comme  caustique. 

Lésions.  — Les  lésions  les  plus  importantes  sont  celles  que  l’on  peut  cons- 
tater dans  le  tube  digestif  ; elles  consistent  en  ces  pustules  que  nous  avons 
signalées  à la  surface  cutanée,  et  qui  siègent  sur  la  muqueuse  des  premières 
voies,  sur  l’épiglotte,  dans  l’œsophage,  l’estomac,  l’intestin  ; le  canal  intes- 
tinal est  rouge  ; le  sang  est  sombre  et  fluide,  les  cavités  cardiaques  sont 
vides  ; il  y a infiltration  séreuse  et  congestion  des  méninges,  mais  ces  der- 
niers caractères  ne  sont  pas  constants. 

Traitement.  — On  favorise  les  vomissements  et  les  évacuations  en  titillant 
la  luette  avec  une  barbe  de  plume  huilée,  en  faisant  prendre  de  l'eau  tiède 
et  albumineuse,  un  lavement  laxatif.  On  administrera  ensuite  du  tannin  ou 
la  décoction  de  quinquina  gris  ou  d’écorce  de  chêne  ; il  se  forme  un  tannate 
d’antimoine  insoluble  qui  doit  s’éliminer  par  les  vomissements  ou  les  déjec- 
tions alvines.  Quand  le  tube  digestif  est  débarrassé  du  poison,  il  faut,  pour 
combattre  leseflets  de  l’antimoine  absorbé,  modérerles  vomissements  en  admi- 
nistrant la  potion  de  Rivière  ou  l’eau  glacée  ; on  donne  ensuite  les  diurétiques, 
notamment  les  alcooliques  ; il  faut  éviter  le  nitre  qui  déprimerait  encore  le 
système  musculaire  ; enfin  les  boissons  émollientes  et  les  purgatifs  doux  ter- 
mineront la  guérison. 
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Antimoine  normal.  — Aucune  preuve  n’a  été  donnée  de  l’exislencc  de  ce 
métal  dans  l’économie. 

Elimination  et  localisation.  — La  question  de  1 élimination  de  1 anti- 
moine n’est  pas  encore  complètement  résolue;  on  en  a trouvé  dans  les  urines 
après  vingt-quatre  jours  ; mais  dans  certains  cas  l’élimination  peut  êtie  plus 
longue  encore. 

C’est  surtout  dans  le  foie  qu’il  faut  rechercher  l’antimoine  ; cet  organe  en 
renferme  100  fois  plus  que  les  urines  après  l’administration  de  1 émétique  , 
la  rate  et  les  reins  en  retiennent  des  quantités  notables;  on  en  trouve  ega- 
lement dans  le  sang. 

Recherche.  Les  matières  organiques  sont  détruites  par  1 acide  chlorhy- 
drique et  le  chlorate  de  potasse  en  ayant  soin  d’opérer  dans  une  cornue;  les 
filtrations  sont  faites  à chaud  ; l’addition  d’eau  distillée  peut  provoquer  le 
dépôt  d’un  précipité  blanc  d’oxychlorure  d’antimoine  ; ce  précipité  doit  être 
recueilli  avec  soin  et  examiné  à part.  Les  liqueurs  sont  précipitées  par 
l’hydrogène  sulfuré  ; ce  sulfure,  dissous  dans  l'acide  chlorhydrique  ou  cal- 
ciné avec  l’azotate  de  soude  et  dissous  ensuite  dans  l’acide  sulfurique,  sera 
introduit  dans  l’appareil  de  Marsh  où  il  fournira  des  anneaux  et  des  taches. 

Pièce  à conviction.  — Le  chimiste  doit  conserver  un  anneau  d’antimoine 
et  un  peu  du  précipité  orangé  de  sulfure. 


HYDROGÈNE  ANT1MONIÉ 

Ce  corps,  SblI3,  n’a  jamais  pu  être  obtenu  complètement  pur  : il  se  forme 
quand  les  composés  antimoniaux  solubles  se  trouvent  en  présence  de  l’hy- 
drogène naissant  : on  le  prépare  en  grande  abondance  en  attaquant  par 
l’acide  sulfurique  un  alliage  de  3 parties  de  zinc  et  d’une  partie  d’antimoine. 

C’est  un  gaz  d’une  odeur  nauséabonde,  insoluble  dans  l’eau. 

Dans  les  mêmes  conditions  que  l’hydrogène  arsénié,  il  donne  des  anneaux 
et  des  taches. 

Il  est  décomposé  par  la  potasse  et  par  l’acide  sulfurique  concentré. 

Il  réduit  la  solution  d’azotate  d’argent  et  donne  un  antimoniure  d’argent 
SbÀg3 . 

A l’hydrogène  antimonié  correspondent  des  combinaisons  organiques  bien 
définies. 
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ANTIMONIURES 

L’antimoine  peut  s’unir  en  toutes  proportions  aux  métaux,  pour  donner 
des  alliages.  Citons  le  métal  anglais,  l’alliage  pour  caractères  d’imprimerie, 
les  alliages  pour  coussinets,  etc. 

Les  alliages  de  zinc  décomposent  l'eau  à 100°.  Un  antimoniure  de  potas- 
sium est  pyrophorique. 

Les  antimoniures  ne  présentent  rien  autre  de  bien  spécial. 


COMBINAISONS 


OXYGÉNÉES  DE  L’ANTIMOINE 


L’antimoine  fournit  trois  oxydes  : 

L’oxyde  antimonieux  Sb1 203 

Le  tétra-oxyde  Sb204 

L’anhydride  antimonique  Sb'O’ 

Le  premier  se  comporte  tantôt  comme  un  oxyde  acide,  tantôt  comme  un 
oxyde  basique.  L’anhydride  antimonique  donne  nettement  naissance  à des 
composés  acides;  le  tétra-oxyde,  envisagé  le  plus  souvent  comme  antimoniale 
antimonieux,  peut  néanmoins  fonctionner  comme  radical  acide. 


ANHYDRIDE  ANTIMONIEUX.  Sb’O3  = 288 

Etat  naturel.  — L’anhydride  antimonieux  se  trouve  dans  la  nature  sous 
deux  formes  différentes. 

1°  La  sénarmonite  est  en  octaèdres  réguliers,  incolores,  translucides,  à 
cassure  vitreuse  et  fragile.  Densité  = 5,2  à 5,5.  Dureté  = 2,5.  Elle  fond  à la 
bougie  : ce  corps  était  rare  autrefois,  mais  aujourd’hui  on  en  a trouvé  un 
dépôt  considérable  à Constantine  ; c’est  même  un  minerai  d’antimoine  riche 
et  facile  à traiter. 

2°  L exitèle  est  en  aiguilles  cristallines,  quelquefois  en  cristaux  dérivant 
d’un  prisme  droit  rhomboïdal  de  157°.  Elle  présente  à peu  près  les  mêmes 
caractères  et  se  trouve  dans  les  mêmes  gisements  que  la  sénarmonite.  La 
forme  prismatique  est  plus  stable  que  la  forme  octaédrique. 

Préparation.  — 1°  Le  Codex  de  1866  préparait  les  fleurs  argentines  d'an- 
timoine en  grillant  de  l’antimoine  dans  un  têt  à rôtir  (1). 


(1)  Codex  1806.  « Antimoine  métallique  q.  v.  Mcttez-le  dans  un  têt  à rôtir;  placez 

ce  têt  dans  la  moufle  d’un  petit  fourneau  à coupelle  de  d’ARCET,  préalablement 


ÀNTIMONITES  ’6i)l 

2°  L’oxyde  obtenu  par  voie  humide,  en  décomposant  le  chlorure  d antimoine 
par  le  carbonate  d’ammoniaque,  ne  sert  plus  qu’à  la  préparation  de  1 émé- 
tique (1). 

Propriétés.  — L’anhydride  antimonieux  est  un  corps  dimorphe,  d un 
blanc  perlé.  Sa  densité  est  5,56.  11  fond  au  rouge.  Chauffé  à l’air,  il  se  trans- 
forme en  antimoniate  antimonieux  Sb20\ 

Le  charbon  et  l’hydrogène  le  réduisent  à une  température  peu  élevée. 

Tantôt  il  joue  le  rôle  d'acide,  tantôt  il  joue  le  rôle  de  base;  dans  1 ciné- 
tique il  est  basique;  avec  les  alcalis  en  solution  il  donne  des  antimonites. 

Usages.  — On  avait  proposé  de  l’employer  en  peinture  a la  place  de  la 
céruse;  l’oxyde  de  zinc  est  préférable. 

Usages  médicaux.  — Ce  corps  sert  à la  préparation  de  l’émétique;  il  était 
autrefois  employé  comme  agent  antimonial;  il  entre  dans  la  composition  de 
la  poudre  et  des  pilules  de  James. 


ANTIMONITES 


Les  antimonites  sont  des  composés  peu  stables,  qui  se  décomposent  pai 
simple  évaporation  en  laissant  déposer  de  1 oxyde  d antimoine  anhydie. 


échauffé.  Substituez  à la  porte  de  la  moufle  un  gros  charbon  bien  allumé, , et  placcz- 
le  de  manière  qu’il  n’en  obstrue  pas  complètement  l’ouverture.  Lorsque  l’antimoine 
sera  en  pleine  fusion  et  qu’il  répandra  d’abondantes  vapeurs,  bouchez  toutes  les 
ouvertures  du  fourneau,  excepté  celles  de  la  moufle.  A mesure  que  la  température 
baissera,  l’oxyde  d’antimoine  se  déposera  d’abord  sur  les  parois  du  têt,  puis  sui  a 
surface  de  l’antimoine,  en  aiguilles  longues,  aplaties  et  d’un  brillant  nacré.  Quand 
le  métal  sera  refroidi,  retirez  le  têt  et  séparez  l’oxyde  produit.  Débouchez  alors  toutes 
les  ouvertures  du  fourneau,  le  charbon  se  rallumera;  vous  recommencerez  lopeia- 
tion  et  vous  continuerez  ainsi  de  suite  jusqu’à  ce  que  vous  ayez  recueilli  la  quan- 
tité d’oxyde  désirée.  — On  donne  à ce  produit  le  nom  d’oxyde  d’antimoine  cristal- 
lisé ou  de  fleurs  argentines  d'antimoine ; il  est  constitué  par  un  mélange  d octaèdies 


et  d’aiguilles. 

(1)  « Protochlorure  d’antimoine  solide 100  gr. 

Sesquicarbonate  d’ammoniaque 80  gr. 

Eau  distillée 1 000  gr. 


Faites  dissoudre  dans  une  capsule  en  porcelaine  et  à l’aide  d une  douce  chaleui 
le  carbonate  d’ammoniaque  dans  la  quantité  d’eau  prescrite.  Ajoutez  a la  solution  le 
chlorure  d’antimoine  et  faites  bouillir  pendant  une  demi-heure  environ,  en  ajoutant 
de  l’eau  distillée  pour  remplacer  celle  qui  s’évapore.  La  liqueur  étant  encore  légère- 
ment alcaline  et  l’effervescence  ayant  cessé,  laissez  déposer,  décantez,  lavez  complè- 
tement le  précipité  d’oxyde  d’antimoine  par  décantation  et  laites-le  sécher.  » 
(Codex  1884.) 
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ANHYDRIDE  ANTIMONIQUE.  Sb205  = 320 

Cet  anhydride  s’obtient  par  la  calcination  ménagée  des  acides  antimoniques 
à l’abri  de  l’air;  c’est  un  corps  d’un  jaune  pâle  qu’une  chaleur  de  300°  trans- 
forme en  tétra-oxyde  Sb20'\ 

Calciné  avec  du  sel  ammoniac,  il  se  volatilise  en  totalité. 

Par  hydratation  il  donne  naissance  : 

1°  A Y acide  méta-antimonique  SbCFII,  généralement  désigné  sous  le  nom 
d’acide  antimonique. 

2°  A l’acide  pyro- antimonique  Sb207H4  (acide  méta-antimonique  de  Frémy); 

3°  L’acide  ortho-antimonique  est  très  instable  et  on  ne  connaît  pas  d’or- 
tho-antimoniates. 


ACIDE  MÉTA-ANTIMONIQUE  ou  ANTIMONIQUE.  SbO’H 

On  l'obtient  en  attaquant  l’antimoine  par  l’acide  azotique  ou  précipitant 
un  antimoniate  par  un  acide  (matière  perlée  de  Kerkringius). 

C’est  un  composé  à peu  près  insoluble  dans  l’eau,  insoluble  dans  l’ammo- 
niaque, soluble  dans  la  potasse. 

On  connaît  un  antimoniate  de  plomb  naturel.  Les  antimoniates  alcalins 
sont  les  seuls  solubles;  ils  ont  surtout  été  étudiés  par  Frémy;  les  antimo- 
niates de  potassium,  de  sodium  et  d’ammonium  sont  gélatineux  et  incristal- 
lisables. 


ACIDE  PYRO-ANTIMONIQUE  Sb207H4 

(Acide  méta-antimonique  de  Frémy.) 

Il  a été  découvert  par  Frémy;  il  se  prépare  en  décomposant  le  chlorure- 
antimonique  par  l’eau;  il  ressemble  au  précédent,  mais  il  est  un  peu  plus 
soluble  dans  l’eau  et  soluble  dans  l’ammoniaque.  Il  se  convertit  facilement 
en  acide  méta-antimonique. 

Il  offre  cet  intérêt  que  le  pyro-antimoniate  bi-potassique  (bi-méta-antimo- 
niate  de  potasse  de  Frémy)  est  un  réactif  des  sels  de  soude. 

Les  pvro-antimoniates  sont  très  instables;  ceux  de  potassium,  de  sodium 
et  d’ammonium  sont  cristallins;  on  les  obtient  en  calcinant  les  méta-anti- 
moniates  avec  un  excès  d’alcali. 


SULFURE  ÀNTIMONIEUX 
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Ce  corps  s’obtient  en  calcinant  à l’air  tous  les  composés  oxygénés  de  1 an- 
timoine. C’est  une  poudre  blanche,  insipide,  infusible,  indécomposable  pai 
la  chaleur,  insoluble. 


SULFURE  ANTIMONIEUX.  Sb2S3  = 330 

Etat  naturel.  — Le  sulfure  d’antimoine  désigné  sous  le  nom  de  stibine 
se  trouve  dans  la  nature  sous  forme  d’un  prisme  droit  à base  rhombe  de 
90°,  45’  ; ces  prismes  sont  souvent  pyramidés  et  leurs  deux  arêtes  aigues  tron- 
quées. On  le  trouve  encore  en  masses  cylindroïdes,  bacillaires,  aeiculaires, 
capillaires,  granulaires  ou  massives.  Sa  densité  est  4,6;  sa  dureté  est  2 ; il 
est  d’un  gris  bleuâtre;  il  fond  à la  bougie.  On  le  trouve  souvent  mélange 
avec  du  sulfure  de  plomb  ou  du  sulfure  de  fer.  Il  est  alors  désigné  sous  les 

noms  de  zinkénite , plagionite , bevthièvite , etc. 

C’est  un  corps  très  répandu;  il  se  trouve  en  filons  puissants,  dans  les 
roches  primitives,  les  gneiss,  les  granités,  les  micaschistes.  Il  se  trouve 
d’une  manière  accidentelle,  dans  beaucoup  de  filons  métalliques  surtout 
argentifères. 

Sa  gangue  consiste  dans  du  quartz,  du  feldspath,  de  la  barytine  et  de  la 
chaux  carbonatée. 

On  le  trouve  à Massiac,  Lubillac,  etc. 

Préparation.  — On  peut  le  préparer  en  fondant  la  stibine;  il  porte  alors  le 
nom  à' antimoine  cru , mais  il  renferme  toujours  du  sulfure  d arsenic,  aurait- 
on  la  précaution  de  le  pulvériser  et  de  le  laisser  en  contact  avec  1 am- 
moniaque, qui  dissout  le  sulfure  d’arsenic.  Le  Codex  préfère  le  préparer 
directement  en  fondant  de  l’antimoine  pur  avec  du  soufre  3)- 

Quand  on  fait  passer  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  dans  un  sel  antimo- 
nieux,  on  obtient  un  précipité  rouge  orangé  de  sulfure  d’antimoine  hydrate 


(1)  « Aulimoine  purifié ••••■••  ^bO  gr. 

Soufre  sublimé • • ^00  §r- 


Pulvérisez  l’antimoine  dans  un  mortier  en  fer;  lorsqu’il  sera  réduit  en  poudre  fine, 

mélangez-le  au  soufre,  introduisez  le  mélange  dans  un  creuset  en  terre  et  chauffez. 
Lorsque  la  matière  sera  en  pleine  fusion,  donnez  un  coup  de  leu  vil  pour  chasser 
l’excès  de  soufre.  Retirez  ensuite  le  creuset  du  feu  ; brisez-le  lorsqu’il  sera  retroidi  ; 
divisez  le  sulfure  en  fragments,  et  conservez-lc  dans  un  vase  fermé.  » (Codex  1884.) 
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(jui,  après  dessiccation  dans  le  vide,  renferme  2H'0;  maintenu  longtemps 
à l’ébullition  en  liqueur  acide,  il  se  convertit  en  sulfure  noir  et  cris- 
tallin. 

Propriétés  physiques.  — Le  sulfure  d'antimoine  artificiel  ressemble  beau- 
coup à celui  qui  se  trouve  dans  la  nature. 

Propriétés  chimiques.  — Chauffé  à l’air,  il  donne  d’abord  un  oxysulfure, 
puis  de  l’anhydride  antimonieux. 

Le  charbon  le  réduit  au  rouge,  et  donne  de  l’antimoine  et  du  sulfure  de 
carbone. 

Plusieurs  métaux  le  décomposent  à chaud,  et  mettent  l’antimoine  en 
liberté. 

Avec  l'acide  chlorhydrique,  il  donne  de  l’hydrogène  sulfuré  et  du  chlorure 
d’antimoine;  avec  les  alcalis  et  les  carbonates  alcalins,  en  présence  de  l’eau, 
il  donne  du  kermès. 

Le  cyanure  de  potassium  le  réduit  à l’état  métallique. 

L’azotate  de  potasse  donne  de  l’antimoniate  et  du  sulfate  de  potasse. 

Ce  corps  joue  le  rôle  de  sulfacide  et  donne  naissance  à des  sulfosels  dont 
on  trouve  plusieurs  dans  la  nature  (zinkénite,  hournonite,  etc.).  Les  sulfo 
antimonites  alcalins  ont  un  intérêt  au  point  de  vue  de  la  préparation  du 
kermès. 

Essai.  — Le  sulfure  d’antimoine  peut  être  altéré  par  du  sulfure  de  fer,  du- 
sulfure  d’arsenic  et  du  sulfure  de  plomb,  et  falsifié  par  du  schiste  ardoisé  et 
du  bioxyde  de  manganèse.  Pour  rechercher  ces  différents  corps,  on  traite  à 
chaud  le  sulfure  d’antimoine  par  l’azotate  de  potasse;  on  reprend  par  l’eau; 
dans  la  liqueur,  on  peut  rechercher  le  fer,  l’arsenic  et  le  manganèse.  En 
attaquant  le  sulfure  d’antimoine  par  l’acide  chlorhydrique,  le  chlorure  de 
plomb,  et  le  schiste  ardoisé  restent  comme  résidu. 

L’essai  en  tant  que  minerai  a été  donné  page  495. 

Usages.  — Il  servait  aux  femmes  pour  se  faire  les  cils  et  les  sourcils. 

Usages  médicaux.  — Il  sert  à la  préparation  du  kermès.  11  entre  dans  la 
tisane  de  Feltz  à la  dose  de  60  grammes  pour  un  litre  de  tisane,  dans  les 
tablettes  antimoniales  de  Kunckel,  dans  la  poudre  de  James. 


SULFURE  ANTIMONIQUE.  Sb2S5  = 400 

Préparation.  — l°On  obtient  ce  corps  hydraté  en  précipitantun  antimoniale 
par  l’hydrogène  sulfuré.  Ce  corps  est  alors  d’un  jaune  orangé  et  nettement 
acide. 


oOo 


OX  Y SULFURES  D’ANTIMOINE 

2°  Le  Codex  le  fait  préparer  en  décomposant  le  sel  de  Schlippk  par  1 acide 
sulfurique  (1). 

Caractères.  — « Poudre  fine,  de  couleur  rouge-orangé,  insipide,  inodore, 
insoluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool. 

Ce  corps  chauffé  dans  un  tube  dégage  du  soufre  et  laisse  un  résidu  noir  de 
sulfure  d’antimoine.  Il  est  attaqué  par  l’acide  chlorhydrique  avec  dégagement 
d’hydrogène  sulfuré,  dépôt  de  soufre  et  formation  de  protochlorure  d anti- 
moine. Il  est  soluble  dans  la  potasse  caustique  et  dans  i ammoniaque,  qui  se 
colore  en  jaune.  » (Codex  1884). 

Ce  corps  est  désigné  par  le  Codex  sous  le  nom  de  soufre  doré  d antimoine . 
Ce  soufre  doré  s’obtenait  autrefois  en  précipitant  les  eaux-mères  du  kermès 
par  un  acide.  Sa  composition  était  un  peu  différente. 

Le  sulfure  antimonique  donné  naissance  à des  sulfo-antimoniates,  sels 
bien  définis  : les  sulfo-antimoniates  alcalins  et  alcalino-terreux  sont  solubles  ; 
les  autres  sont  insolubles. 


OXYSULFURES  D’ANTIMOINE 


Il  existe  une  combinaison  définie  d’oxyde  et  de  sulfure  d’antimoine,  Sb'S  O. 
Les  autres  composés  désignés  sous  le  nom  d’oxysulfures  ne  sont  que  des 
mélanges.  Tels  sont  : 

1°  Le  verre  d' antimoine  : il  renferme  une  forte  proportion  d’oxyde,  un  peu 
de  sulfure  d’antimoine,  0,10  de  silice  et  des  proportions  variables  d oxyde 
ferrique.  Pour  le  préparer,  on  grille  le  sulfure  d’antimoine  sur  un  tet  en 
terre,  en  agitant  sans  cesse,  et  de  manière  que  le  sulfure  n’entre  pas  en 
fusion.  Quand  la  masse  a acquis  une  couleur  gris  blanchâtre,  on  la  fond  dans 
un  creuset,  et  on  la  coule  en  plaques  minces  ; ces  plaques  sont  vitreuses, 
transparentes,  et  d’une  couleur  hyacinthe. 

2°  Le  foie  d'antimoine , ou  crocus  metallorum , ou  safran  des  métaux  ; il 


(lj  « Sulfure  d'antimoine  pur 40  gr. 

Soufre  sublimé 140  gr. 

Carbonate  de  soude 240  gr. 

Charbon  végétal 30  gr. 


Mélangez  ces  substances  finement  pulvérisées  et  fondez-les  ensemble  dans  un  creu- 
set; coulez  le  produit  de  la  réaction  sur  un  carreau  en  faïence;  divisez-le  grossière- 
ment, et  épuisezde  ensuite  à chaud  par  de  l’eau  employée  en  aussi  faible  quantité 
que  possible.  La  solution  filtrée,  et  au  besoin  évaporée,  abandonne  des  cristaux 
volumineux  et  presque  incolores  (SbSlNa8,91I20  — sel  de  Schlippe ) que  vous  ferez 
égoutter  sur  un  entonnoir. 

Dissolvez  ces  cristaux  dans  environ  8 fois  leur  poids  d’eau  froide,  et  décomposez 
leur  solution  en  y versant  goutte  à goutte  de  l’acide  sulfurique  dilué,  jusqu’à  ce  qu’il 
ne  se  forme  plus  de  précipité.  Recueillez  le  dépôt  sur  un  filtre,  opérez-en  le  lavage, 
la  dessiccation  et  la  conservation  comme  pour  le  kermès. 
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est  plus  sulfuré  que  le  précédent  ; il  se  prépare  comme  lui  ; mais  on  ne 
pousse  pas  le  grillage  aussi  loin  ; on  s’arrête  quand  la  matière  a pris  une 
couleur  analogue  à celle  des  cendres  ; on  fond  alors  dans  un  creuset,  et  l’on 
obtient  une  masse  opaque  d’une  couleur  brun  hépatique,  et  présentant  un 
reflet  métallique  ; réduite  en  poudre,  elle  présente  une  teinte  rouge  brun. 
Cette  poudre  est  employée  dans  la  médecine  vétérinaire,  comme  vermifuge 
et  purgative  à la  dose  de  30  à 60 grammes;  jadis  elle  était  la  base  du  vin  émé- 
tique. 

3°  La  rubine  d' antimoine . Ce  composé  est  encore  analogue  au  verre 
d’antimoine,  mais  plus  chargé  de  sulfure  que  ce  dernier. 

4°  Le  vermillon  ou  cinabre  d'antimoine  ; il  s’obtient  en  faisant  réagir  une 
solution  d’hyposulfite  de  soude  sur  une  solution  d’émétique. 


KERMÈS 

Historique.  — Le  kermès  a été  découvert  par  Glauber  vers  la  seconde 
moitié  du  xvne  siècle  ; par  indiscrétion,  Ligerie,  chirurgien  de  Paris,  connut  le 
secret  de  cette  préparation  ; le  gouvernement  le  lui  acheta  en  1720. 

Etat  naturel.  — Dans  la  nature,  on  trouve  un  corps  de  couleur  et  de  com- 
position presque  semblables  à celles  du  kermès  des  pharmacies.  Ce  corps  paraît 
provenir  de  l’altération  par  l’air  du  sulfure  antimonieux. 

Préparation.  — Les  diverses  préparations  du  kermès  peuvent  se  ranger 
sous  trois  chefs  différents  : 

A par  les  carbonates  ; 

B par  les  hydrates  ; 

C par  fusion  ignée. 

Nous  donnerons  une  préparation  par  chacun  de  ces  procédés.  Nous  devons- 
dire  tout  de  suite  que  l’on  préfère  les  carbonates  aux  alcalis  caustiques,  et 
les  sels  de  soude  aux  sels  de  potasse. 


A.  « Sulfure  d’antimoine  pur 60  gr. 

Carbonate  de  sonde  cristallisé i 280  gr. 

Eau  distillée 12  800  gr. 


Opérez  dans  une  chaudière  en  fonte.  Dissolvez  le  carbonate  de  soude  dans 
l’eau  ; portez  à l’ébullition.  Ajoutez  le  sulfure  d’antimoine  finement  pulvérisé, 
et  agitez  avec  une  spatule  en  bois.  Lorsque  le  mélange  aura  bouilli  pendant 
une  heure  environ,  filtrez  la  solution  bouillante  et  recevez  le  liquide  dans  des- 
terrines en  grès  préalablement  chauffées  et  plongeant  dans  de  l’eau  chaude. 

Laissez  refroidir  les  liqueurs  aussi  lentement  que  possible.  Après  complet 
refroidissement,  recueillez  sur  un  filtre  le  précipité  qui  s’est  déposé  ; lavez-le 
sur  le  filtre  même  avec  de  l’eau  froide,  jusqu'à  ce  que  l’eau  de  lavage 
s’écoule  insipide.  Faites  sécher  le  kermès  dans  une  étuve  modérément 
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chauffée  ; passez-le  au  tamis  de  soie  n°  100,  et  conservez-le  dans  un  llacon 
très  sec,  à l’abri  de  l’air  et  de  la  lumière. 

Le  kermès  employé  en  médecine  doit  être  exclusivement  pi  épaté  pai  ce 
procédé,  dit  méthode  de  Cluzel,  afin  d’avoir  toujours  un  produit  identique. 
(Codex  1884.) 

M.  Méhu,  après  une  étude  approfondie  de  la  préparation  de  ce  corps,  a pio- 
posé  : 

1°  De  réduire  à quinze  minutes  la  durée  de  l’ébullition  ; 

2°  De  ne  rien  faire  pour  ralentir  le  refroidissement  du  liquide  , 

3°  De  séparer  l’eau  mère  aussitôt  que  sa  température  est  descendue 

à 35° ; . 

4°  D'abandonner  les  eaux  mères  à elles-mêmes  pendant  deux  jours  avant 

de  les  faire  servir  à une  autre  opération. 

Le  velouté  recherché  dans  le  kermès  est  dû  à la  tamisation  à travers  un 
tissu  serré. 

B.  Quand  on  emploie  les  alcalis  caustiques,  on  opère  exactement  comme 
avec  les  carbonates  alcalins.  Ce  procédé  porte  le  nom  de  procédé  de 
PlDERIT. 

C.  Le  procédé  par  fusion  ou  de  Berzelius  consiste  à fondre  dans  un  cieuset 
couvert  3 parties  de  sulfure  d’antimoine  et  8 parties  de  carbonate  de 
potasse  ; quand  la  masse  est  refroidie,  on  la  casse  en  morceaux,  et  on  la  fait 
bouillir  dans  l’eau  ; pour  le  reste  de  l’opération,  on  se  conforme  aux  indica- 
tions du  procédé  Cluzel.  Les  eaux  mères  et  les  résidus  peuvent,  par  une 
nouvelle  ébullition,  fournir  de  nouvelles  quantités  de  kermès. 

« Il  est  plus  rouge,  moins  fin  et  surtout  beaucoup  moins  velouté  que  le 
kermès  officinal.  Le  sulfure  d’antimoine  s’y  trouve,  du  moins  en  partie,  a 
l’état  de  quintisulfure  retenant  un  peu  de  potasse  en  combinaison  , il  est 
toujours  arsenical.  Il  colore  plus  ou  moins  1 ammoniaque  en  jaune. 

Observation.  — On  doit  le  réserver  exclusivement  pour  la  médecine  vété- 
rinaire. » (Codex  1884.) 

Roussel  a donné  le  procédé  suivant  pour  la  préparation  à froid  du  keimès 
vétérinaire. 

On  pulvérise  aussi  finement  que  possible  le  sulfure  d antimoine  , on  le 
; mélange  très  intimement  à sec  et  très  rapidement  avec  la  moitié  de  son 
poids  de  sel  de  soude  à 83°  ; on  arrose  ce  mélange  jusqu’à  ce  qu’on  obtienne 
une  bouillie  demi-claire  : au  bout  de  peu  de  temps,  il  se  produit  un  duicisse- 
ment  considérable  ; il  y a élévation  de  température  et  la  masse  devient  peu 
à peu  marron  ; on  évite  que  le  durcissement  soit  complet  en  ajoutant  une 
certaine  quantité  d’eau  que  l’on  mélange  par  une  bonne  trituration.  Si  un 
deuxième  durcissement  venait  à se  produire,  on  1 éviterait  de  la  même 
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manière.  Après  vingt-q  ualrc  ou  trente  six  heures,  toute  la  masse  a un  aspect 
gras,  presque  butyreux.  On  laisse  ainsi  l’action  se  prolonger  pendant  dix  à 
quinze  jours;  il  ne  reste  plus  qu’à  mettre  sur  un  filtre,  laver  à grande  eau 
jusqu’à  cessation  de  réaction  alcaline  et  sécher. 

Les  liquides  résultant  des  lavages  peuvent  être  réunis,  concentrés  et  don- 
nent un  très  beau  kermès,  comparable  comme  beauté  et  comme  qualité  au 
beau  kermès  médicinal  de  Cluzel. 

Théorie.  — Le  sulfure  d’antimoine  est  décomposé  par  le  carbonate  de 
sodium  en  donnant  de  l'oxyde  d’antimoine  et  du  sulfure  de  sodium. 

SlrS3  -f  3 CÜAXa2  rz  StrÜ3  + 3 Na*S  + 3 CO2 

L’oxyde  d’antimoine  se  combine  avec  du  carbonate  de  sodium  pour  donner 
de  l’antimonite  sodique  : le  sulfure  de  sodium  se  combine  avec  du  sulfure 
d’antimoine  pour  donner  un  sulfo-antimonite  sodique. 

Sb203  -f  COANa2  = 2 Sb02Na  + CO2 
Sb2S3  — p Na-2  S =2  SbS2Na 

Cet  antimonite  et  ce  sulfo-antimonite  sont  solubles  et  passeront  dans  la 
liqueur;  d’autre  part,  il  s’est  formé  divers  oxysulfures  insolubles,  sans 
intérêt  pour  nous,  puisqu’ils  restent  sur  le  filtre. 

La  liqueur  bouillante  ainsi  obtenue  va  se  décomposer  par  le  refroidisse- 
ment, et  donner  d’une  part  des  sels  trimétalliques  solubles  et  d’autre  part 
des  sels  monométalliques  insolubles  dont  le  mélange  constitue  le  kermès. 

4 (SbOANa)  + 11-0  = (SbO2)3  Nall2  + SbOANa3 

4 (SbSAXa)  + ILS  = (SbS2)3  NalP  + SbS2Xa3 

Les  antimonites  Sb02Na3  et  (SbO2)3  Nall2  ont  été  isolés  parTERREiu;  pour 
les  sulfo-antimonites  nous  procédons  par  analogie. 

Le  kermès  se  compose  donc  de  ces  deux  parties  insolubles,  du  sulfo-anti- 
monite  acide  de  sulfure  de  sodium  et  d’antimonite acide  de  sodium  hydratés. 
Ce  sont  les  expériences  de  Rose  qui  ont  montré  que  telle  était  la  constitution 
du  kermès  ; on  croyait  que  c’était  un  oxysulfure  d’antimoine  hydraté. 

Les  eaux-mères  du  kermès  renferment  du  sulfo-antimonite  alcalin  de  sodium 
et  de  l’antimonite  alcalin  de  sodium  ; en  traitant  ces  eaux  par  un  acide,  il  se 
produit  un  dégagement  abondant  d’hydrogène  sulfuré,  et  il  se  forme  un 
précipité  qui  est  du  soufre  doré  d’antimoine. 

Cette  théorie  s’applique  spécialement  au  kermès  Cluzel  : dans  le  procédé 
Berzelius,  il  se  forme  des  composés  plus  oxygénés,  un  antimoniate  et  du 
sulfo-antimoniate. 

Propriétés  physiques.  — Le  kermès  Cluzel  est  une  poudre  légère  d’un 
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brun  rougeâtre  foncé,  offrant  un  aspect  velouté;  elle  est  insipide,  ino- 
dore. 

La  lumière  le  décolore,  lui  donne  une  teinte  d’un  blanc  jaunâtre,  un  aspect 
farineux,  et  met  du  soufre  en  liberté.  Cette  altération  se  produit  surtout 
lorsqu'il  est  humide. 

Propriétés  chimiques.  — L'eau  ne  l’attaque  pas  : les  solutions  alcalines  le 
dissolvent;  l'acide  chlorhydrique  le  dissout  avec  dégagement  d’hydrogène 
sulfuré  et  dépôt  de  soufre. 

Essai.  — On  a falsifié  le  kermès  avec  du  peroxyde  de  fer,  des  terres  argi- 
leuses et  ferrugineuses,  de  la  brique  pilée  très  divisée,  du  soufre  doré  d’an- 
timoine, de  la  litharge  et  des  poudres  végétales  telles  que  le  santal  rouge  : 
quelquefois  on  a ajouté  du  noir  de  fumée  pour  foncer  la  teinte. 

On  traite  par  l’acide  chlorhydrique  à chaud  ; la  solution  filtrée  est  addi- 
tionnée d’acide  tartrique  (pour  empêcher  la  décomposition  par  l’eau  du 
chlorure  d’antimoine);  on  l’étend  d’eau  et  on  peut  alors  rechercher  les  carac- 
tères du  fer;  dans  le  résidu,  on  trouverait  les  terres  argileuses,  la  brique, 
le  santal  et  le  noir  de  fumée.  Pour  rechercher  le  plomb,  on  traite  par  l’acide 
azotique  ; dans  la  liqueur,  on  constatera  la  présence  du  plomb  ; pour  trouver 
le  soufre  doré.,  on  met  le  kermès  en  contact  avec  l’ammoniaque  liquide  à 
^0°  Baumé,  qui  ne  se  colore  pas  s’il  est  pur,  et  se  colore  en  jaune  foncé, 
s’il  est  mélangé  de  soufre  doré. 

Usages  médicaux.  — Avec  le  kermès,  on  fait  des  tablettes  (0K'',01). 

Le  kermès  s’administre  ordinairement  dans  un  julep  gommeux  ou  dans 
un  looch  à la  dose  de  0S1’,05  à 0gr,25. 


CHLORURE  ANTIMONIEUX.  SbCl*  = 226,5 

Synonymie.  — Beurre  d’antimoine,  trichlorure,  protochlorure  d’anti- 
moine, etc. 

Préparation.  — On  le  prépare  en  attaquant  le  sulfure  d’antimoine  par 
l’acide  chlorhydrique  (1). 


(i)  Préparation.  — « Prenez  le  résidu  de  la  préparation  de  l’acide  sulfhydrique 
par  le  sulfure  d’antimoine  et  décantez  le  liquide  dans  une  capsule  en  porcelaine 
après  avoir  laissé  déposer  les  substances  insolubles. 

Evaporez  la  solution  sous  une  cheminée  à fort  tirage  jusqu’au  moment  où  une 
goutte  de  liqueur  posée  sur  une  lame  de  verre  se  solidifie  par  le  refroidissement. 
Versez  alors  le  liquide  dans  une  cornue  en  verre  munie  d’une  allonge  et  d’un  récipient 
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L’équation  suivante  représente  la  réaction  de  l’acide  chlorhydrique  sur  le 
sulfure  d’antimoine. 

Sb2S3  + 6 HCl  = 2 SbCl3  + 3 II2S 

2°  On  pourrait  encore  obtenir  le  chlorure  antimonieux  en  faisant  passer 
un  courant  de  chlore  sur  de  l’antimoine  en  excès  ou  en  distillant  un  mélange 
de  chlorure  mercurique  et  d’antimoine  ou  de  sulfure  d’antimoine 

Sb-S3  -f  3 HgCP  = 3 HgS  + 2 SbCl* 

Propriétés.  — Ce  corps  se  présente  en  masses  cristallines,  blanches,  demi- 
transparentes,  onctueuses  et  déliquescentes,  fusibles  à 73°  et  bouillant  à 225°. 

Abandonné  à l’air,  il  en  attire  l’humidité  et  se  liquéfie  ; un  excès  d’eau 
décompose  cette  solution;  pour  avoir  une  solution  plus  étendue,  il  faut 
ajouter  de  l’acide  chlorhydrique,  ou  de  l’acide  tartrique,  ou  du  chlorure  de 
sodium  (Causse).  Le  Codex  de  1866  préparait  le  protochlorure  d’antimoine 
liquide  en  abandonnant  à l’air  humide,  sur  un  entonnoir,  le  chlorure  anti- 
monieux  en  masse. 

Le  protochlorure  d’antimoine  liquide,  versé  dans  quarante  fois  son  poids 
d’eau,  donne  lieu  à un  précipité  blanc  constitué  par  de  l’oxychlorure  d’anti- 
moine ou  ehloruredestibyle,  SbOCl,  anciennement  nommé  poudre  d’ÀLGAROTH. 
Suivant  la  proportion  d’eau  employée  pour  la  précipitation  et  les  lavages, 
ce  précipité  possède  une  composition  différente  ; il  y a là  des  phénomènes 
de  dissociation  analogues  à ceux  que  nous  étudierons  à propos  du  sous- 
azotate  de  bismuth. 

Le  chlorure  antimonieux  est  réduit  par  l’hydrogène,  qui  le  fait  passer  à 
l’état  d’hydrogène  antimonié. 

Le  fer  le  décompose  et  précipite  l’antimoirie  ; cette  propriété  est  utilisée 
pour  le  bronzage  du  fer. 

Avec  l’ammoniaque,  il  donne  SbCl:î,Azll3,  et  SbCl3,2AzH4Cl. 

Il  j oue  le  rôle  de  chloracide  ; c’est  un  agent  de  chloruration. 

Essai.  — Il  peut  renfermer  des  chlorures  d’arsenic,  de  fer,  de  plomb  et  des 
matières  terreuses  ; par  distillation  ménagée,  tous  ces  corps  restent  comme 
résidu,  à l’exception  du  chlorure  d’arsenic  ; on  retrouvera  l’arsenic  en  préci- 
pitant le  chlorure  d’antimoine  par  un  grand  excès  d’eau  légèrement  ammo- 


préalablement  bien  séchés.  Chauifez  au  bain  de  sable  et  distillez  presque  jusqu'à 
siceité.  Il  est  facile  d’éviter  l’obstruction  du  col  de  la  cornue  ou  de  l’allonge  en 
chauffant  avec  quelques  charbons  ardents  les  endroits  où  s'opère  quelquefois  la 
solidification  du  chlorure  d'antimoine.  La  masse  cristalline  condensée  dans  le  réci- 
pient est  souvent  surnagée  par  une  petite  quantité  de  liquide  que  l’on  sépare  par 
décantation;  on  fait  fondre  la  masse  solide,  et  on  l’introduit  dans  des  flacons  à large 
ouverture  que  l’on  ferme  avec  des  bouchons  de  liège  bouillis  dans  la  paraffine.  » 
(Codex  1884.) 
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macale  ; l'eau  retient  l’arsenic  et  donne  avec  l’hydrogène  sulfuré  un  précipité 
jaune  d’orpiment,  après  avoir  été  acidulée  par  l’acide  chlorhydrique. 

Usages.  — On  l’emploie  dans  les  arts  pour  bronzer  les  canons  de  fusil, 
pour  donner  au  cuir  une  couleur  particulière. 

Usages  médicaux.  — Le  chlorure  antimonieux  n’est  guère  usité  que  pour 
cautériser  les  plaies  envenimées.  On  l’applique  sur  ces  plaies  à 1 aide  d une 
baguette  ou  d’un  pinceau.  Il  agit  profondément  et  rapidement.  C’est  un  des 
caustiques  les  plus  douloureux. 


CHLORURE  ANTI MONIQUE.  SbGl*=  297,5 

Le  chlorure  antimonique  se  prépare  en  faisant  passer  un  courant  de  chlore 
en  excès  sur  de  l’antimoine. 

C’est  un  liquide  incolore,  très  volatil,  qui  répand  à l’air  des  vapeurs  ; avec 
l’eau,  il  donne  d’abord  un  hydrate,  puis  il  se  décompose  en  acides  chlorhy- 
drique et  antimonique. 

C’est  un  agent  de  chloruration  employé  en  chimie  organique. 

Il  existe  un  iodure  d’antimoine  SbP,  un  tribromure  SbBr3,  un  tri  et  un 
penta  fluorure  SbFl3 — SbFl3. 

ARSÉNIATE  D’ANTIMOINE 

Préparation.  — On  obtient  l’arséniate  d’antimoine  en  versant  une  solution 
concentrée  d’arséniate  de  soude  dans  une  solution  également  concentrée  de 
chlorure  antimonieux.  Il  se  forme  du  chlorure  de  sodium  et  de  l’arséniate 
neutre  d’antimoine  insoluble.  On  lave  longtemps  le  précipité  ; il  cesse  alors 
d’être  neutre  pour  devenir  basique.  Il  est  essentiel  d’employer  un  léger 
excès  d’arséniate  de  soude  et  de  verser  l’arséniate  dans  le  chlorure,  en  agitant 
continuellement  pour  éviter  la  formation  d’oxychlorure  d’antimoine  qui  se 
mêlerait  à l’arséniate. 

Propriétés.  — L’arséniate  d’antimoine  est  blanc,  amorphe,  insipide,  inso- 
luble dans  l’eau  et  dans  les  acides  faibles,  soluble  dans  l’acide  azotique 
bouillant  et  dans  l’acide  chlorhydrique  froid.  Chauffé  à lot)  ou  à 200°,  il 
devient  anhydre  ; au  rouge,  l’excès  d’oxyde  d’antimoine  distille. 

Usages  médicaux.  — L’arséniate  d’antimoine  a été  récemment  introduit 
dans  la  thérapeutique  des  affections  du  cœur.  On  le  donne  en  pilules  et  en 
granules,  quelquefois  associé  au  fer,  au  bismuth  et  à d’autres  médicaments. 


BORE 


i)  — 1 1 


Historique.  — Le  bore  a été  découvert  par  Gay-Lussac  et  étudié  par  Tiie- 
naro  et  Davy. 

Préparation.  — Ou  le  prépare  eu  décomposant  l’acide  borique  par  le 
magnésium  (Moissan)  ou  l’aluminium  : suivant  le  mode  opératoire,  on  l’ob- 
tient amorphe  ou  cristallisé. 

Propriétés.  — Amorphe,  c’est  une  poudre  marron  clair  s’enflammant  à 
700°,  attaquée  par  le  soufre,  le  chlore,  le  brome, l’iode,  l’hydrogène  sulfuré,  les 
acides  chlorhydrique,  bromhydrique,  iodhydrique  et  l’azote,  I)=  2,45.  C’est 
un  réducteur  énergique. 

Cristallisé,  c’est  un  corps  transparent,  rarement  incolore,  ayant  ordinaire- 
ment une  teinte  variant  du  jaune  au  rouge.  Densité  = 2,60.  Son  pouvoir 
réfringent  est  considérable;  sa  dureté  est  égale  à celle  du  diamant.  Il  brûle 
difficilement  ; il  n’est  attaqué  que  par  la  potasse,  la  soude  et  le  bisulfate  de 
potasse  au  rouge. 

Il  existe  : 

1°  Un  bavure  d'hydrogène  BIP  ? qui  brûle  avec  une  llamme  bordée  de 
vert;  si  on  l’écrase  avec  un  corps  froid,  on  obtient  une  tache  brune  de  bore  ; 
il  décompose  partiellement  l'azotate  d’argent  ; 

2°  Un  fluorure  de  bore  BFF,  gaz  incolore  que  l’on  obtient  en  chauffant  un 
mélange  d’acide  borique,  de  fluorure  de  calcium  et  d’acide  sulfuriqué.  Il 
possède  une  avidité  extrême  pour  l’eau. 

Il  a été  essayé  par  Gallois  en  inhalations  à la  dose  de  1/20  000  contre  la 
tuberculose. 

3°  Un  acide  fluoborique  BF13,  IIF1  = BFPII,  qui  s’obtient  en  saturant  l’acide 
fluorhydrique  par  l’acide  borique;  c’est  là  un  acide  énergique.  La  plupart  des 
iluoboratcs  sont  très  solubles  dans  l’eau  et  cristallisent  bien.  Calcinés,  ils 
perdent  du  fluorure  de  bore  et  laissent  un  résidu  de  fluorure  métallique.  On 
peut  obtenir  les  fluoborates  alcalins  en  dissolvant  l'acide  borique  dans  les 
fluorures  acides.  Cette  réaction  offre  cette  particularité  remarquable  que  la 
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solution,  primitivement  très  acide,  devient,  au  contraire,  alcaline  : l’équation 
suivante  rend  compte  de  ce  fait  : 


2 NaFPII  + B03II  * = BFPNa  + NaOII  + 2 11-0 


4°  Un  chlorure  et  un  bromure  de  bore  BC13  et  BBr3. 
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Ce  corps  s’obtient  par  la  calcination  de  l’acide  borique 

2 BO:!II!  = B20;1  + 3 II 20 


Il  fond  au  rouge  naissant  ; il  est  hygroscopique  ; il  se  volatilise  lentement 
au  rouge  vif  : il  dissout  un  grand  nombre  d’oxydes  métalliques  qu'il  aban- 
donne à l’état  cristallin  en  se  volatilisant. 

Par  hydratation,  ce  corps  peut  donner  naissance  à : 

i°  L'acide  métaborique  BO-1 1 = BO  OU  ; 

2°  L'acide  orthoborique  BO:ill;j  = B (OH)3. 

Mais  cet  acide  orthoborique  jouit  de  la  propriété  de  se  polymériser  très 
facilement;  on  connaît  surtout  l’acide  tétraborique  B4Ov  (OH)\ 

En  fait  de  sels,  on  connaît  surtout  des  métaborates  et  des  tétraborates  di- 
métalliques  ; on  ne  connaît  guère  qu’un  ortho-borate  de  magnésium. 


Synonymie.  — Acide  boracique.  Sel  sédatif  de  IIomberg. 

Historique.  — Il  a été  découvert  par  IIomberg  et  étudié  par  Gay-Lussac  el 
Thénard. 
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B — H = 17.74 


BO*II»  = G2  O3  = 48  = 77.42 
II3  = 3 = 4.84 
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Sli  TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

* 

ÉTAT  naturel.  — L’acide  borique  se  trouve  à l’état  de  liberté  dans  les  cra- 
tères de  volcans;  on  lui  a donné  le  nom  de  sassoline , parce  qu’il  a été  trouvé 
aux  environs  de  Sasso,  ville  de  Toscane  ; on  le  trouve  également  en  dissolu- 
tion dans  les  suffioni.  On  admet  généralement  qu’il  provient  de  la  décompo- 
sition par  l’eau  de  l’azoture  ou  du  sulfure  de  bore;  en  effet,  on  trouve  toujours 
des  sels  ammoniacaux  et  de  l’hydrogène  sulfuré  à côté  de  l’acide  borique; 
les  eaux  sulfureuses  des  Pyrénées  contiennent  toutes  de  l’acide  borique. 

A l’état  de  combinaison,  ou  trouve  l'acide  borique  dans  : 

Borax  ou  tinckal.  Borate  de  soude. 

Boracite.  Borate  ou  chloro-borate  de  magnésium. 

Hayésine.  Borate  de  calcium,  etc. 

Préparation.  — En  Toscane,  l’acide  borique  se  trouve  dans  les  vapeurs 


Fig.  343.  — Acide  borique. 

dégagées  par  les  crevasses  du  sol  et  désignées  sous  le  nom  de  Suffioni  : ces 
vapeurs  se  condensent  dans  de  petits  lacs  ou  Lagoni  ; on  les  concentre 
(lig.  343);  on  transforme  l’acide  borique  en  borate  de  soude  qu’on  purifie  par 
cristallisation  et  qu’on  décompose,  soit  par  l’acide  sulfurique,  soit  par 
l’acide  chlorhydrique. 

Avec  l’acide  sulfurique,  on  obtient  du  premier  jet  des  cristaux  nacrés, 
forme  sous  laquelle  se  présente  habituellement  l’acide  borique  médicinal, 
mais  il  est  très  difficile  de  séparer  des  eaux-mères  l’acide  borique  dissous, 
parce  que  cet  acide  cristallise  en  même  temps  que  le  sulfate  de  sodium. 

Avec  l’acide  chlorhydrique,  les  eaux-mères  sont  mieux  utilisées,  mais  on 
obtient  de  l’acide  prismatique,  qu’une  nouvelle  cristallisation  amènerait  du 
reste  à l’état  nacré. 


ACIDE  DORIQUE  ;*lo 

Au  reste  ces  deux  formes  présentent  sensiblement  la  même  pureté,  ainsi 
ipie  le  montrent  les  analyses  suivantes. 

Acide  nacré.  Acide  prismatique. 


Eau  d’interposition  à 50° 0,200  1,000 

Matière  organique  réduisant  le  permanganate  . . 0,001  0,005 

Résidu  insoluble  dans  l’alcool 1,100  0,900 

Perle  au  rouge  sombre ...  . 45,200  45,250 

Acide  pur  anhydre 53,499  52,845 

(Carles.) 


Propriétés  physiques.  — L'acide  borique  se  présente  ou  bien  en  écailles 
blanches,  nacrées,  onctueuses  au  toucher,  ou  bien  cristallisé  en  prismes, 
lourd,  sans  toucher  savonneux. 

100  grammes  d’eau  en  dissolvent  à 


0° 

20° 

40° 

102° 


J sr,95 
4 gr. 


Il  se  dissout  dans  20  parties  d’alcool  à 90dv. 

Il  se  dissout  dans  o parties  de  glycérine.  En  chauffant  de  la  glycérine  avec 
de  l’acide  borique  jusqu’à  ce  qu’une  certaine  quantité  d’eau  se  soit  évapo- 
rée et  coulant  ensuite  sur  des  plaques  huilées,  on  obtient  la  b or  o glycérine 
qui  renferme  02  grammes  d’acide  borique  pour  92  grammes  de  glycérine  : ce 
produit  est  très  soluble  dans  l’eau;  c’est  un  éther  de  l’acide  borique  et  de  la 
glycérine.  La  solution  d’acide  borique  dans  la  glycérine  est  plus  acide  que  la 
solution  aqueuse  (Mansier). 

D’autres  corps,  le  borax,  la  magnésie,  etc.,  augmentent  considérablement 
la  solubilité  de  l'acide  borique  dans  l’eau.  Le  produit  obtenu  avec  le  borax 
est  désigné  sous  le  nom  de  boro-borax ; nous  l’étudierons  à côté  du  borate 
de  soude.  Pour  la  magnésie,  on  dit  en  général,  qu’il  faut  ajouter  l,.r,2o  de 
magnésie  calcinée  pour  chaque  10  grammes  d’acide  borique  que  l’on  veut 
faire  dissoudre  en  plus  de  la  proportion  normale. 

Puaux  a étudié  ce  phénomène;  il  conclut  que  la  magnésie  forme  d’abord 
un  borate  à réaction  alcaline,  un  tétraborate  dans  la  solution  duquel  l’acide 
borique  est  plus  soluble  que  dans  l’eau;  l’excès  d’acide  borique  produit 
ensuite  un  hexaborate  ou  un  hcxaborate  avec  excès  d’acide,  selon  les  pro- 
portions de  magnésie  et  d’acide  borique  en  présence.  Il  a donné  les  formules 
de  deux  solutions  dans  lesquelles  il  remplace  la  magnésie  par  son  carbo- 
nate et  en  diminue  la  proportion. 
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SOLUTION  A 1/10 


Acide  borique ! 10  gr. 

Carbonate  de  magnésie ler,  40. 

Eau  q.  s.  p.  100  C.C. 

Réaction  acide.  D = 1044. 


solution  a 1/5 


Acide  borique 20  gr. 

Carbonate  de  magnésie 3®f,50 

Eau  q.  s.  p.  100  C.C. 

Réaction  acide.  D = 1088. 


Chauffé  au-dessus  de  100°,  il  perd  de  l’eau  et  se  transforme  en  acide 
métaborique;  si  on  le  coule,  on  obtient  un  verre  transparent  qui  se  fendille 
et  devient  opaque;  à l’air  humide,  il  se  couvre  d’un  hydrate  pulvérulent; 
quoique  très  fixe,  il  finit  par  se  volatiliser  à haute  température. 

Propriétés  chimiques.  — Presque  tous  les  acides  déplacent  l’acide  borique 
îles  borates  en  solution;  par  voie  sèche,  au  contraire,  l’acide  borique,  grâce 
à sa  fixité,  déplace  presque  tous  les  acides. 

Ses  solutions  aqueuses  ou  alcooliques  en  entraînent  beaucoup  quand  on 
les  distille. 

Il  dissout  à chaud  les  oxydes  métalliques  et  prend  souvent  une  coloration 
caractéristique  pour  ces  oxydes. 

Sa  solution  froide  colore  le  tournesol  en  rouge  vineux;  chaude  et  saturée, 
elle  lui  communique  la  teinte  pelure  d’oignon. 

Caractères.  — 1°  Une  solution  alcoolique  d’acide  borique  brûle  avec  une 
flamme  verte.  Se  méfier  des  sels  de  cuivre  et  des  composés  organiques 
chlorés. 

2"  Dans  une  solution  d’acide  borique,  ou  d’un  borate  alcalin  ou  alcalino- 
terreux,  additionnée  d’acide  chlorhydrique  jusqu’à  réaction  acide  faible  mais 
nette,  on  plonge  une  bande  de  papier  de  curcuma;  on  la  sèche  à 100"  sur  un 
verre  de  montre;  elle  prend  une  teinte  rouge  caractéristique,  qu’il  ne  faut 
pas  confondre  avec  celle  produite  par  plusieurs  autres  réactifs.  En  humec- 
tant ce  papier  rougi  avec  une  solution  d’un  alcali  carbonate,  la  couleur  passe 
au  noir  bleu  ou  au  noir  vert  ; mais  un  peu  d’acide  chlorhydrique  ramène 
aussitôt  la  teinte  rouge  brun. 

3"  L’azotate  d’argent  donne  avec  les  solutions  concentrées  des  borates 
alcalins  neutres  un  précipité  blanc  légèrement  jaunâtre  : les  solutions  éten- 
dues donnent  un  précipité  brun.  Les  solutions  concentrées  de  borates  acides 
donnent  un  précipité  blanc.  Tous  ces  précipités  se  dissolvent  dans  l’acide 
azotique  et  l’ammoniaque. 
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4°  Avec  le  chlorure  de  baryum,  les  solutions  concentrées  de  borates 
donnent  un  précipité  blanc. 

V)°  Avec  le  chlorure  mercurique,  les  solutions  concentrées  de  borates 
donnent  un  précipité  rouge  brique. 

0°  Examinée  au  spectroscope,  la  flamme  qui  contient  de  1 acide  borique 
présente  4 lignes  brillantes  intenses,  également  larges  et  a égales  distances 
B1  est  vert  jaune  brillant  et  se  confond  avec  Bay  ; B2  est  vert  clair  et  coïn- 
cide avec  Ba^  ; B3  est  vert  bleu  clair  et  se  confond  presque  avec  la  ligne  bleue 
du  baryum-;  B'  est  très  faiblement  bleue  et  ne  coïncide  pas  tout  à fait  avec  Sro. 

En  triturant  avec  de  la  glycérine,  en  bouillie  un  peu  épaisse,  la  substance; 
pulvérisée,  qui  contient  l’acide  borique,  en  imprégnant  un  fil  de  platine  et 
introduisant  dans  la  flamme  d’un  bec  de  Bunsen,  on  obtient  une  flamme  très 
convenable. 

Dosage.  — C’est  un  dosage  très  difficile. 

1°  On  dissout  dans  l’eau  le  borate  pesé  ; on  ajoute  un  excès  d’acide  chlor- 
hydrique; on  évapore  la  solution  au  bain-marie.  A la  fin  de  1 opération  on 
ajoute  encore  quelques  gouttes  d’acide  chlorhydrique  et  1 on  dessèche  le 
résidu  au  bain-marie  jusqu’à  ce  qu’il  ne  se  dégage  plus  de  traces  de  vapeurs 
d’acide  chlorhydrique.  Dans  le  résidu  on  dose  le  chlore  ; on  en  conclut  l’alcali 
et  par  suite  l’acide  borique  par  différence. 

2°  Principes.  — ( a ) L’acide  borique  n’a  aucune  action  sur  1 hélianthine 
virée  au  jaune  par  les  alcalis. 

(b)  La  teinture  de  tournesol  vire  en  présence  de  l’acide  borique  et  éprouve 
un  changement  de  teinte  caractéristique  au  moment  où,  par  l’action  des 
bases,  il . s’est  produit  un  borate  dont  la  composition  varie  avec  la  base 
employée.  Avec  la  soude,  ce  virage  a lieu  quand  il  s’est  produit  du  biborate 
de  sodium.  L’orcéine  préparée  par  le  procédé  de  Luynes  donne  des  virages 
très  nets. 

La  liqueur  sur  laquelle  on  désire  opérer  est  rendue  franchement  acide  par 
les  acides  sulfurique  ou  chlorhydrique  et  ensuite  partagée  exactement  en 
deux.  Dans  l’une  des  portions,  on  détermine  l’acidité  en  présence  de  l’hélian- 
thine ; dans  l’autre  en  présence  du  tournesol  de  M.  de  Luynes,  avec  une 
solution  titrée  de  soude  non  carbonatée.  De  la  différence  des  résultats 
obtenus,  on  déduit  la  quantité  d’acide  borique  contenue  dans  la  liqueur 
(Parmentier). 

« Altérations.  — Sulfates  et  chlorures  ; sels  de  soude,  de  chaux,  de  plomb, 
de  cuivre;  matières  animales  ».  (Codex  1884.) 

Traité  par  l’alcool,  il  ne  doit  laisser  qu’un  très  faible  résidu  : par  calcina- 
tion, il  perd  0,435  de  son  poids. 
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Réaction.  — 11  a été  utilisé  pour  faire  cristalliser  divers  oxydes.  Il  sert  à 
préparer  le  tartrate  borico-potassique. 

Usages.  — On  introduit  l’acide  borique  dans  certaines  poteries,  ainsi  que 
dans  les  mèches  des  bougies;  il  sert  à en  vitrifier  les  cendres;  la  petite 
masse  ainsi  obtenue  fond  et  disparaît. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques . 

Poudre.  — (L’acide  prismatique  se  pulvérise  facilement  sans  aucune  pré- 
caution spéciale.  Pour  pulvériser  l’acide  nacré,  on  a recours  à plusieurs  pro- 
cédés ; on  ajoute  quelques  gouttes  d’alcool,  on  frotte  sur  un  tamis  de  crin  : 
on  a recours  à sa  solubilité  plus  grande  à chaud  qu'à  froid  et  ou  agite  pen- 
dant le  refroidissement.) 

Vaseline  boriquée  (1/10). 

Eau  boriquée  (à  saturation). 

Doses.  — En  général  l’acide  borique  n’est  pas  toxique  et  peut  être  admi- 
nistré à l’intérieur  jusqu’à  la  dose  de  5 grammes  par  vingt-quatre  heures; 
cependant,  dans  différents  cas,  on  a observé  des  accidents  toxiques. 

L’absorption  de  ce  corps  s’effectue  parfaitement  par  les  muqueuses  et  par 
le  derme  dénudé. 

Il  s’élimine  en  grande  partie  par  les  urines  et  un  peu  par  la  peau;  l’éli- 
mination commence  très  rapidement  après  l’ingestion,  et  se  continue 
pendant  une  huitaine  de  jours. 

Il  a été  employé  contre  l’impetigo,  l’eczéma,  les  affections  des  voies 
urinaires,  soit  à l’intérieur,  soit  en  lavages,  contre  les  pustules  varioliques 
aussitôt  que  l’éruption  est  terminée  : Fucus  en  a saupoudré  avec  avantage 
les  cancers  ulcérés.  Alisox  l’emploie  intus  et  extra  contre  la  furonculose;  le 
D1'  Cürtchinstky  l’administre  contre  la  fièvre  typhoïde  à la  dose  de  (Fr,60 
àl  gramme  répétée  3 fois  par  jour.  Ce  traitement  lui  a donné  une  mortalité 
de  0,037. 

Toxicologie.  — D'après  le  D'  Gaucher,  la  mort  arrive  chez  les  cobayes  au 
bout  de  dix  à quinze  jours,  à la  suite  de  l’ingestion  de  0gr,50  d’acide 
borique  par  jour,  ce  qui  correspondrait  pour  l'homme  à une  dose  quoti- 
dienne de  75  grammes.  Cependant,  divers  accidents  ont  été  constatés. 

Johnston  a observé  une  intoxication  après  l’ingestion  de  3gr,60.  D’après 
Rosenthal,  4 à 6 grammes  d’acide  borique  augmentent  la  diurèse  et  pro- 
duisent un  peu  de  malaise;  à la  dose  de  12  à 15  grammes,  on  a de  la 
gastralgie,  de  l’inappétence  et  des  vomissements;  d’après  le  même  auteur, 
les  injections  sous-cutanées  d’une  solution  à 0,04  n’ont  jamais  produit 
d’accident. 

Après  avoir  introduit  dans  le  vagin  5 grammes  d’acide  borique  en  poudre, 
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et  au  bout  de  quarante-huit  heures,  le  Dr  Welch  a observé  des  fourmille- 
ments aux  mains,  aux  pieds  et  à la  face,  de  la  lassitude,  de  la  tuméfaction 
et  de  l’exfoliation  de  la  peau,  impossibilité  de  marcher,  faiblesse  du  pouls, 
collapsus. 

Lemoine  a observé  trois  cas  ; les  accidents  consistaient  en  des  éruptions 
rubéoliques,  confluentes  sur  certaines  parties  du  corps,  des  vomissements,  du 
la  céphalalgie,  du  délire  ; d’après  cet  auteur,  ces  accidents  ne  se  produisent 
que  dans  les  cas  où  les  reins  fonctionnent  mal  ; il  y a alors  rétention  d acide 
borique  dans  l’économie  et  élimination  de  ce  corps  par  la  peau  et  les 
muqueuses. 

En  Allemagne,  l’emploi  de  ce  corps  pour  la  conservation  des  matières 
alimentaires  est  interdit. 
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Nous  avons  déjà  dit  quelques  mots  sur  la  constitution  des  divers  borates  ; 
cette  étude  a été  faite  par  le  Ciiatelier. 

Etat  naturel.  — A propos  de  l’acide  borique,  nous  avons  indiqué  les 
divers  borates  que  l’on  trouve  dans  la  nature. 

Préparation.  — 1°  On  peut  les  préparer  par  voie  sèche  en  faisant  réagir 
l’acide  borique  sur  1a.  plupart  des  sels  ; 

2°  Quelques-uns  se  préparent  par  double  décomposition. 

Propriétés.  — Les  borates  alcalins  sont  solubles  dans  l’eau  ; mais  ces 
sels  présentent  très  facilement  des  phénomènes  de  dissociation. 

Caractères  et  dosage.  — Voyez  Acide  borique. 
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Le  carbone  est  un  corps  excessivement  répandu  dans  la  nature  sous 
différentes  formes  ; outre  les  diverses  formes  de  carbone  à peu  près  pur, 
les  minéralogistes  étudient  dans  la  famille  du  carbone  les  corps  suivants  : 
mellite  ou  mellate  d'alumine , humboldite  (oxalate  de  fer),  succin.  rétinas- 
phalte  ou  rétinite , copal  fossile , schéerérite,  asphalte  ou  bitume  de  Judée , 
pétrole  ou  naphte,  ozokérite.  Nous  n’étudierons  ici  que  ceux  qui  offrent 
quelque  intérêt  pour  nous  et  dont  nous  n’aurions  pas  l’occasion  de  parler 
ailleurs. 

Le  véritable  élément  carbone  n’est  pas  connu  ; ce  serait  un  corps  gazeux  : 
tous  les  corps  que  nous  étudions  sous  ce  nom  sont  des  polymères  du  véritable 
élément  carbone  : il  n’est  pas  impossible  qu’on  arrive  à l’isoler  à cet  état, 
mais  jusqu’à  présent,  dans  toutes  les  réactions  où  ce  carbone  gazeux 
aurait  pu  se  produire,  il  s’est  immédiatement  polymérisé.  Diverses  données 
thermiques  (formation  de  l'acétylène),  les  analyses  spectroscopiques  confir- 
ment cette  manière  de  voir. 

Propriétés  physiques.  — D’une  manière  générale,  on  peut  dire  que  le  car- 
bone est  un  corps  solide,  inodore,  insipide,  infusible,  d’une  densité  variable. 

Au  point  de  vue  physique,  on  peut  le  diviser  en  deux  groupes  : 

Le  carbone  cristallisé  à forte  densité,  à combustion  difficile; 

Le  carbone  amorphe,  à combustion  facile,  à faible  densité,  caractérisé 
surtout  par  sa  porosité  ; à ce  dernier  point  de  vue,  le  charbon  de  bois  et 
le  charbon  animal  sont  typiques  ; le  premier  absorbe  spécialement  les  gaz  et 
le  second  les  matières  colorantes. 

Propriétés  chimiques.  — A froid,  le  carbone  ne  manifeste  que  de  très  faibles 
affinités.  Le  charbon  en  poudre  réduit  pourtant  plus  ou  moins  complètement 
les  solutions  ferriques,  de  platine,  d’or,  d’argent. 

A chaud,  il  réduit  l’acide  sulfurique. 
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11  décompose  l’eau  au  rouge. 

Par  sa  combustion,  il  fournit,  suivant  les  circonstances,  de  l’oxyde 
de  carbone  ou  de  l’anhydride  carbonique. 

Avec  le  soufre,  il  donne  le  sulfure  de  carbone. 

Avec  l’hydrogène,  il  s’unit  sous  l’influence  de  l’arc  voltaïque  pour 
donner  de  l’acétylène. 

Pour  s’unir  avec  l’azote,  il  lui  faut  l’intervention  d’un  composé 
alcalin. 

Les  composés  halogènes  sont  sans  action  sur  lui. 

Au  rouge  vif,  le  carbone  s’unit  à certains  métaux  pour  former  des 
carbures  dont  la  fonte  et  l’acier  sont  des  types  bien  connus. 

Grâce  à son  affinité  pour  l’oxygène,  il  réduit  les  oxydes  métalliques 
à une  température  plus  ou  moins  élevée,  en  se  transformant  en 
oxyde  de  carbone  ou  anhydride  carbonique  suivant  les  circonstances. 

Dosage.  — Le  dosage  du  carbone  s’effectue  le  plus  souvent  en 
brûlant  la  substance  par  l’oxygène  et  dosant  l’anhydride  carbonique 
produit.  Ce  dosage  est  surtout  important  au  point  de  vue  de  la  chimie 
organique  (1). 


(1)  Autrefois,  cette  combustion  de  la  substance  organique  se  faisait  dans 
un  tube  en  verre  vert,  après  mélange  préalable  avec  l’oxyde  cuivrique  ; le 
tube  était  chauffé  dans  une  grille  à charbon.  Sans  nous  arrêter  à décrire 
tous  les  perfectionnements  successifs  apportés  à cet  appareil,  nous  allons 
décrire  celui  qui  nous  semble  le  plus  simple  et  le  moins  sujet  aux  erreurs. 

C’est  l’appareil  de  Piria  modifié  par  M.  Clüez.  Il  se  compose  d’un  tube  en 
1er  forgé  d’une  longueur  de  lm,15  et  de  2 centimètres  de  diamètre.  Il  doit 
dépasser  la  grille  à combustion  d’au  moins  0m,lo  à 0m,20  de  chaque  côté  de 
manière  à éviter  la  carbonisation  des  bouchons.  Au  milieu  du  tube  se  trouve 
une  colonne  d’oxyde  cuivrique  de  0m,30  de  longueur;  à chaque  extrémité 
de  la  colonne  se  trouve  une  nacelle  de  cuivre  munie  d’un  fil  de  même  métal 
destiné  à en  faciliter  l’extraction  : l’une  de  ces  nacelles  est  longue  de  0"',20, 
renferme  de  l’oxyde  de  cuivre  et  est  destinée  à recevoir  la  substance  à ana- 
lyser. L’autre  a 0m,14  de  longueur  et  doit  être  remplie  de  cuivre  ou  d’oxyde 
de  cuivre,  suivant  que  la  substance  est  azotée  ou  non  : quand  la  substance 
est  sulfurée,  chlorée  ou  bromée,  le  cuivre  est  remplacé  par  du  chromate 
de  plomb  fondu  et  pulvérisé. 

Le  tube  en  fer  est  suivi  : 1°  d’un  premier  tube  en  U renfermant  de  la  ponce 
sulfurique  destinée  à condenser  l’humidité;  si  l’on  a soin  de  placer  un  petiL 
godet  à l’arrivée  du  gaz,  il  recueillera  la  majeure  partie  de  l’eau  et  le  tube 
pourra  servir  à un  grand  nombre  d’expériences,  sans  que  l’on  ait  besoin  de 
changer  la  ponce;  2°  d’un  tube  de  Lierig  contenant  une  solution  de  potasse 
caustique  destinée  à absorber  le  gaz  carbonique;  3°  d’un  second  tube  en  U 
plein  de  potasse  caustique  en  fragments  ; elle  doit  retenir  le  peu  de  gaz  car-  Fig.  344. 
bonique  qui  pourrait  s’échapper  et  l’eau  que  le  courant  de  gaz  aurait  pu  Tube  de 
enlever  à la  solution  potassique.  L’appareil  se  termine  par  un  aspirateur  ayant  Cloez. 
pour  but  de  diminuer  la  pression  à l’intérieur  du  tube:  si  la  pression  inté- 
rieure était  plus  grande  que  la  pression  extérieure,  les  bouchons  absorberaient  de 
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I.  - CARBONE  CRISTALLISÉ 

DIAMANT 

Etat  naturel.  — Ou  le  trouve  dans  les  terrains  d’alluvion,  aux  Indes, - 
surtout  dans  les  royaumes  de  Visapour  et  de  Golconde,  dans  nie  de  Bornéo, 
au  Brésil,  en  Californie,  au  Gap  : une  seule  fois  on  l’a  trouvé  en  place,  dansi 
un  roche  nommée  itacolumite . 

Il  se  présente  le  plus  souvent  en  petites  masses  arrondies  et  translucides 
généralement  recouvertes  d’une  couche  terreuse  brunâtre.  Débarrassés  de  • 
cette  couche,  les  échantillons  les  plus  purs  sont  parfaitement  limpides  et 


l'acide  carbonique  et  l’analyse  serait  entachée  d’erreur  ; cependant,  en  se  servant  de 
bouchonsen  caoutchouc,  il  n’y  a pas  d’absorption  et  l’on  peut  supprimer  l’aspirateur. 

L'autre  extrémité  du  tube  de  fer  est  en  communication  avec  un  gazomètre  plein 
d’oxygène  ; sur  le  trajet  du  gaz  se  trouvent  un  tube  à boules  renfermant  une  solution 
de  potasse,  deux  tubes  en  U,  l’un  à ponce  potassique  et  l’autre  à ponce  sulfurique  : 
grâce  à cet  appareil  le  gaz  arrive  sec  et  privé  d’anhydride  carbonique.  La  solution 
de  potasse  du  tube  de  Liebig  sera  très  propre  à servir  plus  tard  pour  le  dosage  de' 
l’acide  carbonique;  comme  elle  est  saturée  de  gaz  oxygène,  elle  n’en  absorbera  pas 
une  nouvelle  quantité  qui  augmenterait  le  poids  du  tube. 

Connaissant  la  disposition  de  l’appareil,  nous  comprendrons  aisément  la  marche j 
de  l’opération.  Le  tube  à combustion  est  placé  sur  la  grille,  et  ne  contient  que  de 
l’oxyde  de  cuivre  ; il  faut  le  dessécher  ; à cet  effet,  on  le  chauffe  légèrement  et  on  le 
met  en  communication  avec  le  gazomètre  ; quand  on  juge  la  dessiccation  suffisante, 
on  cesse  de  chauffer  ; on  supprime  le  courant  de  gaz  et  on  met  le  tube  de  fer  en 
communication  avec  le  système  à absorption  ; on  sépare  le  tube  du  gazomètre  ; on 
introduit  la  nacelle  renfermant  la  substance  à analyser  mélangée  d’oxyde  de  cuivre; 
on  l’assujettit  au  moyen  de  tampons;  on  remet  en  place  le  tube  du  gazomètre,  mais 
sans  laisser  arriver  l’oxygène  ; on  chauffe  le  tube  à combustion  jusqu’à  20  centi- 
mètres, de  l’endroit  où  se  trouve  la  substance  ; quand  celte  partie  est  rouge,  on 
rapproche  peu  à peu  le  feu  de  la  nacelle  jusqu’à  ce  que  la  décomposition  commence, 
ce  dont  on  s’aperçoit  au  dégagement  à travers  le  condensateur  de  Liebig  et  à rinimi- 
dité  qui  se  condense  dans  le  tube  coudé  joignant  le  tube  à combustion  à l’appareil 
absorbant  : on  chauffe  de  manière  à ce  que  la  combustion  s’effectue  avec  lenteur  et 
régularité  : quand  elle  est  terminée,  on  fait  passer  un  courant  d’oxygène  qui  brûle 
complètement  le  résidu  charbonneux  se  trouvant  dans  la  nacelle.  Quand  l’oxygène 
traverse  le  condensateur  sans  diminuer  de  volume,  on  juge  que  l’opération  est  à peu 
près  terminée;  on  continue  le  courant  pendant  huit  à dix  minutes;  il  ne  reste  plus 
qu’à  faire  passer  un  courant  d’air  dans  les  appareils  pour  faire  les  pesées  dans  les 
mêmes  conditions  que  la  première  fois.  Sans  rien  changer,  l'appareil  est  prêt  pour 
une  nouvelle  analyse. 

Quand  la  substance  à analyser  est  azotée  on  modifie  le  mode  opératoire  comme 
nous  l’avons  indiqué  page  395. 

M.  Berthelot  a beaucoup  simplifié  ce  procédé  : il  brûle  le  composé  dans  sa 
bombe  calorimétrique,  dans  l’oxygène  comprimé  à 25  kilogrammes;  la  combustion 
est  totale  et  instantanée;  s’il  est  utile,  elle  peut  être  faite  dans  un  calorimètre;  après 
cette  opération,  on  fait  passer  lentement  les  gaz  dans  le  système  de  tubes  déjà  décrit. 

Dans  cette  opération,  le  soufre  passe  à l’état  d’acide  sulfurique;  le  dosage  en  est 
donc  facile  ; il  en  est  de  même  pour  le  chlore. 
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incolores  ; d’autres  présentent  des  teintes  variables  jaunes,  brunes  ou  mou- 
chetées. Il  en  est  de  roses,  de  bleus,  de  verts  et  de  noirs. 

La  taille  du  diamant  fut  découverte  en  1756  par  Louis  de  Berquem,  gen- 


tilhomme brugeois.  Après  b avoir  clivé  on  le  frotte  sur  des  meules  cl  acier, 
recouvertes  de  poussière  de  diamant,  nommée  égrisée.  On  le  taille  en  brillant 
(fig.  345)  ou  en  rose  (fig.  346). 

Outre  les  diamants  dont  nous  venons  de  parler,  il  en  est  d’autres  que 
l’on  ne  peut  tailler  et  que  l’on  désigne  sous  le  nom  de  diamants  de  nature. 


Fig.  347.  — Formes  cristallines  du  diamant. 

Préparation.  — On  a essayé  de  préparer  ce  corps  artificiellement,  mais 
jusqu'ici,  on  n’y  est  pas  parvenu  d’une  manière  satisfaisante  ; on  n’a  obtenu 
que  des  cristaux  microscopiques.  Tout  récemment,  M.  Moissan  a fait  avancer 
la  question  sans  cependant  la  résoudre  au  point  de  vue  industriel. 

Propriétés.  — Le  diamant  cristallise  dans  le  système  cubique;  on  le  trouve 
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en  cubes,  en  cubo-octaèdres,  en  cubo-dodécaèdres,  en  dodécaèdres  rhom- 


Sa  densité  varie  de  3,5:2  à 3,55. 

Sa  dureté,  prise  pour  type,  est  de  10. 

Il  est  ini'usible,  mais  si  on  le  chauffe  à l’air,  il  s’oxyde  et  disparaît. 

Il  possède  un  éclat  dit  adamantin  ; son  pouvoir  réfringent  et  dispersif  i 
est  considérable  ; ces  qualités  le  font  employer  en  joaillerie. 

Le  diamant  se  vend  au  carat;  le  carat  pèse  0*r,205  ; le  prix  augmente  i 
proportionnellement  au  carré  du  poids  (?). 

Le  diamant  est  surtout  employé  comme  parure  ; il  est  également  utilisé 
pour  la  taille  des  pierres  précieuses,  pour  le  sciage  des  pierres  dures,  le  ; 
forage,  etc. 

GRAPHITE  OU  PLOMBAGINE 

Le  graphite  renferme  toujours  de  0,04  à 0,0G  de  fer,  que  l’on  croyait 
autrefois  partie  constituante  ; mais  il  est  démontré  que  ce  n’est  là  qu’un 
principe  accidentel. 

Le  graphite  se  présente  quelquefois  en  paillettes  hexagonales,  mais  ordi- 
nairement il  est  en  masses  amorphes,  d’un  gris  bleuâtre  foncé. 

Sa  densité  varie  de  2,1  à 2,2. 

11  est  tendre,  infusible,  d’un  toucher  doux.  Il  a probablement  une  ori- 
gine organique  ; on  le  trouve  dans  le  gneiss,  le  micaschiste,  le  calcaire 
saccharoïde. 

On  l’obtient  en  traitant  par  l’électricité  toutes  les  variétés  de  carbone,  ou  en 
faisant  passer  un  courant  de  chlorure  de  carbone  sur  de  la  fonte  en  fusion. 

Traité  par  le  chlorate  de  potasse  et  l’acide  azotique,  il  donne  l’acide 
graphitique  C12H405,  insoluble.  Dans  les  mêmes  conditions,  le  charbon 
amorphe  se  dissout,  le  diamant  reste  inattaqué. 

M.  W.  Lizi  a observé  que  certains  graphites  humectés  d’acide  azotique, 
puis  calcinés,  foisonnent  et  produisent  des  serpents  de  Pharaon  ; d’autres 
sortes,  au  contraire,  ne  produisent  rien  dans  les  mêmes  conditions;  il  propose 
de  les  désigner  sous  le  nom  de  graphitites. 

Essai.  — Aujourd’hui  cette  substance  est  assez  fréquemment  fraudée  par 
addition  de  sulfure  de  plomb,  de  mica,  de  charbon  de  cornue,  de  talc,  de 
molybdénite,  etc. 

En  frottant  entre  l’index  et  le  pouce  une  certaine  quantité  de  plomba- 
gine, on  ne  doit  sentir  ni  frottement,  ni  grattements. 

Le  microscope  permettra  de  reconnaître  le  talc,  le  mica,  le  charbon  de 
cornue. 

Pour  l'essai  quantitatif,  on  attaquera  dans  une  capsule  5 grammes  de 
plombagine,  par  60  G. G.  d’acide  azotique  pur;  après  ébullition,  on  étend 
d’eau,  on  fait  de  nouveau  bouillir,  puis  on  filtre,  on  lave  et  on  fait  un  litre 
de  la  liqueur  filtrée.  Le  filtre  séché  et  calciné  légèrement  donne  le  carbone. 
Sur  diverses  parties  de  la  liqueur,  on  dose  le  plomb,  le  soufre,  le  fer,  le 
molybdène,  la  chaux,  etc. 

Usages.  — Ce  corps  sert  à la  préparation  des  crayons,  à faire  des  creusets, 
à graisser  les  rouages  ; en  galvanoplastie,  on  l’emploie  pour  rendre  conduc- 
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teurs  les  moules  de  gutta  et  empêcher  en  même 
métallique. 


temps  l’adhérence  du  dépôt 


II.  — CHARBONS  AMORPHES 


CHARBON  DE  BOIS 


Le  charbon  de  bois  se  prépare  industriellement  par  deux 
A.  Le  bois  est  calciné  dans  de  grands  cylindres  en  tôle 


procédés, 
inunis  «I  un  tube 


Fitr.  348.  — Préparation  du  charbon  de  bois. 


de  dégagement.  Cette  opération  est  décrite  à propos  de  la  préparation  de 

l'alcool  méthylique  (fig.  348).  . -r 

B Dans  les  forêts,  on  (ait  avec  le  bois  des  tas  volumineux,  au  milieu 

desquels  on  réserve  une  cheminée  ; on  recouvre  de  gazon  ; par  la  cheminee 
on  met  le  feu  à la  masse,  et  on  laisse  arriver  un  peu  d air  par  des  ouTertu.es 
pratiquées  dans  le  gazon  ; une  partie  du  bois  brûle  et  calcine  1 autre  partie 
les  ouvertures  sont  faites  successivement  de  haut  en  lias  ; quand  on  a piati- 
qué  les  derniers  évents  et  qu'il  se  dégage  une  fumée  bleue  et  presque  trans- 
parente,  1 opération  est  terminée. 

Pour  le  charbon  de  bois  destiné  à la  fabrication  de  la  poudre,  on  a recours 
à des  procédés  spéciaux  (carbonisation  par  la  vapeur  d eau  surchautlee)  que 
nous  ne  saurions  étudier  ici. 

Le  charbon  végétal  se  prépare  de  la  manière  suivante  d'après  le  Codex  : 

« Fragments  de  bois  non  résineux  Q.  V. 

Introduisez-les  dans  un  creuset  de  terre  de  capacité  suffisante.  Comblez 
les  intervalles  qu’ils  laissent  entre  eux  avec  de  la  poudre  de  charbon 
ordinaire,  et  ajoutez  même  assez  de  cette  substance  pour  former  une  couche 
de  2 ou  3 centimètres  au-dessus  de  l'extrémité  supérieure  des  lragments 
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de  bois.  Lutez  le  couvercle  au  creuset,  chauffez  graduellement  jusqu’au  rouge, 
et  maintenez  cette  température  pendant  une  heure  environ. 

Laissez  alors  refroidir  le  creuset;  extrayez-en  les  fragments  de  bois  car- 
bonisés, débarrassez-les,  à l’aide  d’une  brosse  légère,  de  la  poussière  char- 
bonneuse qui  les  recouvre,  et  enfermez-les  dans  un  flacon  bouché.  » 

Deschamps  (d’Avallon)  a fait  une  critique  bien  méritée  de  toutes  les  condi- 
tions requises  par  Belloc  pour  obtenir  un  bon  charbon  de  bois  officinal. 

Caractères.  — Le  charbon  végétal  bien  préparé,  chauffé  fortement  dans  un 
tube  d’essai,  ne  doit  dégager  aucune  odeur  empyreumatique. 

Observation.  — Son  pouvoir  absorbant  sera  d’autant  plus  considérable 
qu’il  aura  été  préparé  avec  un  bois  d’une  essence  plus  dure. 

Usages  médicaux.  — On  l’emploie  sous  forme  de  tablettes  (0°r,50),  de 
poudre.  La  poudre  destinée  à l’usage  externe  est  passée  au  tamis  120,  celle 
destinée  à l’usage  interne  est  lavée  à l’eau  pour  la  priver  des  sels  solubles 
et  passée  seulement  au  tamis  80. 

Propriétés.  — Le  charbon  de  bois,  plus  que  toute  autre  variété  de  charbon 
artificiel,  possède  la  propriété  de  condenser  dans  ses  pores  les  gaz  avec 
lesquels  on  le  met  en  présence  ; la  température  et  la  porosité  du  charbon 
ont  une  grande  influence  sur  la  quantité  de  gaz  absorbée.  D’après  IIunter, 
à 0°,  sous  la  pression  normale,  le  charbon  de  noix  de  coco  absorbe 

Oxygène  17vol',9  Oxyde  de  carbone  2UoL,2 

Gaz  ammoniac  171  ,7  Azote  15  ,2 

Anhydride  carbonique  07  ,7  Hydrogène  4 ,4 

Pour  faire  ces  expériences,  on  porte  le  charbon  à l’incandescence,  puis  on 
le  laisse  refroidir  sous  le  mercure  et  on  le  fait  passer  sous  une  cloche  ren- 
fermant le  gaz  à absorber. 

C’est  en  opérant  ainsi  que  l’on  a reconnu  que  les  charbons  de  bois  durs 
étaient  plus  absorbants  que  les  charbons  de  bois  tendres. 

On  remarque  une  certaine  relation  entre  l’absorption  des  gaz  par  le  char- 
bon et  leur  solubilité  dans  l’eau.  Ceux  qui  sont  absorbés  par  le  charbon  sont 
aussi  en  général  les  plus  solubles. 

Cette  condensation  dans  les  pores  du  charbon  a été  utilisée  pour  liquéfier 
les  gaz,  pour  exalter  leurs  affinités,  etc.;  c’est  ainsi  que  le  chlore  se  combine 
à l’hydrogène  dans  l’obscurité  en  présence  du  charbon  de  bois  ; si  l’on  intro- 
duit dans  de  l’oxygène  du  charbon  saturé  de  gaz  sulfhydrique,  celui-ci 
s’enflamme,  quelquefois  avec  explosion. 

Ces  propriétés  ont  été  utilisées  pour  enlever  à l’eau  les  gaz  qui  y sont 
dissous,  pour  protéger  le  bois  contre  la  putréfaction,  pour  enlever  la  mauvaise 
odeur  aux  viandes  avariées,  pour  la  désinfection  plus  ou  moins  complète  de 
l’air  des  salles  d’hôpitaux,  des  lieux  d’aisances,  etc. 
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Les  corps  solides  eux-mêmes,  quand  ils  sont  dissous  dans  1 eau,  peuvent 
être  absorbés  parle  charbon  : la  chaux,  l’acide  arsénieux,  1 iode,  le  plonu, 

sont  dans  ce  cas. 

Les  gaz  absorbés  par  le  charbon  n’y  sont  pas  combinés  ; car  si  un 
approche  l'un  de  l’autre  deux  charbons  ayant  absorbé,  l’un  du  gaz  chlorhy- 
drique, l’autre  du  gaz  ammoniac,  on  voit  se  produire  d’abondantes  fume  es 
dues  à la  formation  de  chlorhydrate  d’ammoniaque. 


NOIR  ANIMAL 

Composition.  — Le  noir  animal  possède  à peu  près  la  composition  suivante 


d’après  Bobierre  : 

Charbon  et  matière  organique . . . 

Sels  solubles  dans  l'eau 

Résidu  siliceux 

Alumine  et  oxyde  de  1er 

Phosphate  de  chaux  et  de  magnésie 

Carbonate  de  chaux 

Perte 

Total. 


10,8 

0,8 

2,8 

0,7 

81,7 

3 

0,2 

100,0 


Préparation.  — Pour  le  préparer,  on  introduit  des  os  dans  des  marmites 
de  fonte  que  1 on  met  les  unes  sur  les  autres,  et  qui 
se  ferment  ainsi,  mais  non  d’une  manière  hermétique 
(fig.  349),  on  chauffe  ; les  ôs  laissent  dégager  des  gaz 
qui  s’enflamment,  et  dont  la  chaleur  seule  suffit 
pour  continuer  la  calcination.  On  obtient  ainsi  un 
charbon  ayant  gardé  la  forme  primitive  de  l’os, 
jouissant  d’un  très  grand  pouvoir  décolorant  et  ne 
renfermant  guère  que  1/10  de  son  poids  de  carbone, 
le  reste  étant  constitué  par  des  sels  calcaires,  sur- 
tout des  phosphates  et  des  carbonates.  M.  Huyard, 

de  Bordeaux,  a perfectionné  ce  mode  de  préparation. 

,,  , . Fig.  349.  — Préparation  du 

Purification.  — Avant  d employer  ce  noir  aux  nojr  animal. 

usages  pharmaceutiques,  il  faut  le  débarrasser  d une 

matière  animale  dont  l’odeur  et  la  saveur  sont  extrêmement  désagréables, 
et  des  sulfures  de  calcium  et  de  fer  qu’il  contient  : pour  cela  on  le  lave  d’abord 
à l’acide  chlorhydrique,  puis  à l’eau  (1). 


(I)  « Noir  animal  pulvérisé  . . . 

Eau  distillée 

Acide  chlorhydrique  officinal 


1 000  gr. 
4 000  gr. 
1 000  gr. 


Délayez  le  noir  animal  avec  l’eau  distillée  dans  un  vase 


à précipité  de  10  litres  ou 
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Suivant  Grgeger,  on  obtient  un  charbon  doué  d’un  pouvoir  décolorant 
intense,  en  lavant  le  charbon  d'os  à l’ébullition,  d’abord  avec  de  l’eau  conte- 
nant 0,05  de  carbonate  de  soude,  puis  avec  de  l'acide  chlorhydrique  qu’on 
renouvelle  aussi  longtemps  qu’il  se  trouble  par  l’ammoniaque.  Le  produit  de 
cette  opération  est  léger,  et  se  trouve  formé  de  charbon  à peu  près  complè- 
tement dépouillé  de  matière  minérale. 

Quand  le  noir  animal  a perdu  ses  propriétés  décolorantes,  on  les  lui  rend 
partiellement;  on  le  revivifie  en  le  calcinant  dans  des  fours  spéciaux. 

Propriétés.  — Les  propriétés  décolorantes  des  noirs  sont  dues  surtout  à 
une  fixation  mécanique  des  couleurs  sur  la  matière  carbonée,  mais  on  ne 
doit  pas  négliger  le  rôle  de  l’oxygène  condensé  dans  les  pores  sous  un  état 
comparable  à l’ozone  et,  qui  jouit  d’une  action  destructive  évidente  vis-à-vis 
de  certaines  couleurs  et  au  contraire  détermine  l’apparition  de  quelques-unes, 
dans  certains  cas,  lorsque  ces  dernières  sont  précisément  des  produits  d’oxy- 
dation. Le  fait  peut  se  montrer  en  faisant  bouillir  pendant  quinze  minutes 
une  solution  à 0,01  de  naphtylamine,  avec  5 grammes  de  noir  au  sein  de 
l'alcool  à 95iv.;  la  solution  filtrée  est  15  fois  plus  colorée  que  la  même  solution 
bouillie  à l’air  (Cazeneuve). 

Essai.  — Un  a falsifié  le  noir  animal  avec  une  foule  de  substances  diverses; 
on  a donné  un  nombre  égal  de  procédés  analytiques  basés,  les  uns  sur  la 
quantité  de  cendres  laissées  comme  résidu,  les  autres  sur  l’absorption  de  la 
chaux,  etc.  ; nous  croyons  que  le  meilleur  procédé  est  fondé  sur  la  recherche 
du  pouvoir  décolorant  de  ce  corps.  On  a un  échantillon  type;  on  en  prend  un 
poids  quelconque,  et  on  cherche  quelle  quantité  dune  solution  colorée  ce  poids 
peut  décolorer;  on  opère  de  même  avec  un  même  poids  de  charbon  à essayer; 
on  obtiendra  unchiffre  probablement  moindre  ; supposons  que  dans  le  premier 
cas  on  ail  décoloré  ï250  centimètres  cubes  de  liqueur,  et  dans  le  second  137  ; 
pour  trouver  le  pouvoir  décolorant  du  second  charbon  par  rapport  au  pre- 
mier, on  posera  l’équation  ^ = 54,8.  — Au  lieu  d’opérer  ainsi,  on 

peut  avoir  recours  à des  appareils  nommés  calorimètres. 

La  matière  colorante  entraînée  par  le  noir  animal  n'est  pas  détruite  ; on 
peut  presque  toujours  la  retirer  par  un  dissolvant  convenable,  l’alcool  par 
exemple. 


bien  dans  une  terrine  de  grès.  Ajoutez  peu  à peu  l'acide  en  agitant  constamment  ; 
prolongez  le  contact  pendant  douze  heures  en  agitant  de  temps  en  temps.  Laissez 
déposer,  décantez  et  lavez  à l’eau  distillée  chaude,  jusqu’à  ce  que  l’eau  de  lavage  ne 
présente  plus  de  réaction  acide,  et  ne  soit  plus  influencée  par  l’azotate  d’argent. 

Jetez  alors  sur  un  filtre  sans  plis,  faites  égoutter  et  sécher  ; chauffez  à l’étuve  à 
150°  environ,  passez  au  tamis  de  soie  n°  100  et  conservez  dans  un  flacon  bouché.  » 
(Codex  1884.) 
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NOIIl  DE  FUMÉE 

Préparation.  — Le  noir  de  fumée  s’obtient  par  la  combustion  incomplète 
de  divers  corps  riches  en  carbone,  tels  que  corps  gras,  essences,  résines,  etc. 


Fig.  350.  — Préparation  du  noir  de  fumée. 


Dans  un  foyer  spécial,  on  fait  brûler  ces  corps  et  on  reçoit  les  fumées 
dans  des  chambres  analogues  à celles  employées  pour  la  .condensation  de 
l’oxyde  de  zinc;  le  noir  de  fumée  est  d’autant  plus  beau  qu’il  s’est  déposé 
dans  une  chambre  plus  éloignée  du  foyer  (fîg.  350). 

Les  appareils  employés  sont  quelquefois  beaucoup  plus  primitifs. 

Purification.  — Le  noir  de  fumée  contient  à peine  les  4/5  de  son  poids  de 
carbone;  le  reste  est  formé  de  matières  résineuses,  bitumineuses  et  salines  ; 
on  l’épure  en  le  calcinant  dans  des  cylindres  en  tôle  empilés  dans  un  four  ; 
on  le  lave  ensuite  avec  de  l’acide  chlorhydrique  étendu,  puis  avec  de  l’eau. 

Usages.  — Il  est  principalement  employé  comme  matière  colorante  de 
l’encre  de  Chine,  de  l’encre  d’imprimerie  et  des  crayons  noirs. 

Suie.  — La  suie  est  du  noir  de  fumée  imprégné  dans  des  proportions  très 
faibles  et  on  ne  peut  plus  variables  de  tous  les  produits  de  la  décomposition 
ignée  du  bois  ; sels  ammoniacaux,  acide  acétique,  matières  empyreumatiques, 
créosote,  etc. 

Braconnot  en  a retiré  une  substance  huileuse,  jaune  et  amère,  à laquelle 
il  a donné  le  nom  d ' Asboline  et  que  MM.  Behal  et  Desvignes  ont  montré 
être  formée  par  un  mélange  de  pyrocatéchine  et  d’homopyrocatéchine. 

CHIMIE  MÉDICALE. 
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CHARBON  DE  GAZ  OU  DE  CORNUES 

Les  gaz  carburés,  qui  se  dégagent  dans  la  préparation  du  gaz  d’éclairage, 
se  décomposent  partiellement  au  contact  de  la  paroi  chauffée  ; il  se  dépose 
sur  cette  paroi  un  charbon  très  compact,  très  dur,  jouissant  d’un  certain 
éclat  métallique,  bon  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l’électricité. 

Sa  grande  conductibilité  le  fait  employer  pour  le  montage  des  piles,  pour 
la  préparation  d’électrodes  et  de  chandelles  électriques  ; pour  ce  dernier 
usage,  on  préfère  aujourd’hui  les  crayons  artificiels.  On  en  fabrique  des  tubes, 
des  creusets,  des  nacelles  infusibles  ; on  peut  Remployer  comme  combustible, 
pour  l’obtention  des  hautes  températures,  mais  il  exige  un  excellent  tirage. 

CHARBON  DE  SUCRE 

Le  charbon  que  laisse  la  calcination  du  sucre  en  vase  clos  est  du  charbon 
exempt  de  cendres.  Pour  le  débarrasser  des  matières  hydrocarbonées  qu’il 
peut  encore  renfermer,  on  le  chauffe  dans  un  courant  de  chlore.  C’est  alors 
du  carbone  pur. 

COKE 

On  nomme  ainsi  le  charbon  très  impur  que  laisse  la  distillation  de  la 
houille  dont  il  conserve  la  forme  lorsqu’il  provient  des  houilles  maigres, 
tandis  que  les  houilles  grasses  laissent  un  coke  boursouflé,  très  poreux,  fl 
renferme  la  presque  totalité  des  matières  minérales  contenues  dans  la 
houille.  En  moyenne,  le  coke  renferme. 

0,915  de  carbone 
0,004  d’hydrogène 
0,210  d’oxygène 
0,06  de  cendres 

Le  coke  est  obtenu  comme  produit  accessoire  dans  la  fabrication  du  gaz, 
mais  outre  que  cette  production  est  insuffisante  pour  les  besoins  de  l’industrie, 
celui  que  l’on  obtient  ainsi,  ne  possède  pas  toujours  un  pouvoir  calorifique 
suffisant.  On  obtient  un  coke  plus  dense  et  par  conséquent  donnant  plus  de 
chaleur  sous  le  même  volume  en  le  fabriquant  dans  des  fours  spéciaux. 


III.  — COMBUSTIBLES  MINÉRAUX 


ANTHRACITE 

L’anthracite  est  du  carbone  presque  privé  de  principes  volatils.  Il  se  ren- 
contre dans  les  terrains  supérieurs  au  terrain  carbonifère.  Il  est  en  masses 
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compactes,  dures,  à cassure  lamelleuse  ou  conchoïde  ; sa  densité  varie  de 
1,3  à 1,8.  11  renferme  en  moyenne 

Charbon 0,90  à 0,92 

Hydrogène . . . 0,03 

Oxygène  et  azote 0,025 

Il  est  bon  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l’électricité  : il  est  d’un  noir 
opaque,  assez  éclatant  ; il  brûle  difficilement  sans  flamme,  ni  fumée. 

HOUILLE 

La  houille  a été  produite  par  l’action  de  la  chaleur  et  de  la  pression  sur 
d’innombrables  cryptogames  et  quelques  autres  végétaux;  les  produits  pyro- 
génés  qui  se  sont  formés  n’ont  pu  se  dégager  et  sont  restés  mélangés  à la 
houille. 

Elle  se  trouve  entre  le  terrain  de  transition  et  le  terrain  permien  ; elle 
est  en  dépôts  de  forme  curviligne,  entremêlés  de  schistes,  entourés  par  le 
grès  houiller. 

Sa  structure  est  souvent  schisteuse;  sa  densité  varie  de  1,1  à 1,6  ; elle  est 
fragile,  assez  tendre,  solide,  opaque,  noire,  plus  ou  moins  brillante,  insipide 
inodore.  Elle  brûle  avec  plus  ou  moins  de  flamme  et  de  fumée  (houilles 
grasses  et  maigres). 

Calcinée  en  vase  clos,  elle  fournit  le  coke,  le  gaz  d’éclairage  et  divers  autres 
produits  goudronneux,  d’où  l’on  retire  la  benzine,  les  phénols,  l’aniline,  etc. 

La  chaleur  de  combustion  de  la  houille  est  proportionnelle  à la  quantité 
de  carbone  fixe  qu’elle  renferme.  En  outre  elle  est  plus  grande  que  la  somme 
des  chaleurs  de  combustion  de  ses  éléments. 

Essai.  — Un  essai  complet  des  houilles  est  long,  parce  que  suivant  l’indus- 
trie à laquelle  elles  sont  destinées,  elles  doivent  présenter  des  qualités  spé- 
ciales; c’est  ainsi  que  pour  les  houilles  destinées  aux  fours  à réverbère,  on 
étudie  la  combustion  d’un  échantillon  dans  un  foyer  chauffé. 

Pour  la  fabrication  du  gaz,  on  détermine  la  proportion  des  matières  vola- 
tiles, ce  qui  se  fait  en  calcinant  dans  un  creuset  de  platine  un  échantillon 
pulvérisé. 

Pour  déterminer  la  proportion  des  cendres,  on  opère  sur  les  combustibles 
eux-mêmes,  finement  pulvérisés,  toutes  les  fois  qu’ils  ne  contiennent  pas 
assez  de  matières  bitumineuses  pour  s’agglomérer  à la  chaleur  rouge;  dans 
le  cas  contraire,  il  vaut  mieux  employer  le  coke  obtenu  par  la  calcination  et 
le  brûler  dans  le  moufle  après  l’avoir  porphyrisé.  Les  cendres  sont  pesées  après 
une  forte  calcination  et  ensuite  soumises  à l’analyse,  quand  cela  paraît  utile. 

On  détermine  le  pouvoir  calorifique  des  combustibles  minéraux  par  fusion 
avec  la  litharge,  en  opérant  avec  de  grandes  précautions;  il  faut  choisir 
pour  cette  expérience  des  fragments  bien  exempts  de  pyrites,  car  ces  com- 
posés réduisent  également  l’oxyde  de  plomb,  et  le  poids  du  métal  obtenu  ne 
se  rapporterait  pas  au  combustible  lui-même.  En  désignant  par  P le  poids 
de  plomb  obtenu,  le  rapport  P/34  donne  le  pouvoir  calorifique,  c’est-à-dire  la 
proportion  de  carbone  pur  à laquelle  équivaut  le  combustible  proposé.  En 
retranchant  de  ce  nombre  le  poids  du  carbone  fixe,  on  a la  proportion  de 
carbone  à laquelle  équivalent  les  matières  volatiles. 
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On  a également  proposé  de  déterminer  leur  chaleur  de  combustion,  en 
brûlant  un  échantillon  dans  la  bombe  calorimétrique. 

LIGNITE 

Le  lignite  est  de  formation  beaucoup  plus  récente  que  la  bouille  et  se 
rencontre  à la  base  des  terrains  tertiaires.  La  structure  et  la  forme  des  végé- 
taux d’où  il  provient  (frênes,  peupliers  etc.)  accusent  son  origine. 

Il  est  souvent  accompagné  de  mellite,  de  bitume,  de  succin. 

11  est  brun  ou  brun-noir,  opaque,  compact,  dur  ou  résineux.  Sa  densité 
varie  de  1 à 1,5.  Il  brûle  avec  une  llamme  fuligineuse,  sans  boursouflement 
ni  ramollissement,  avec  une  odeur  forte,  aromatique,  âcre,  acide. 

Distillé  en  vase  clos,  il  donne  de  l’acide  pyroligneux. 

Le  jais  est  une  espèce  de  lignite  noir  susceptible  d’un  beau  poli  et  employé 
en  bijouterie. 

Uulmite,  ou  terre  de  Cologne , en  est  une  autre  variété. 

TOURBE 

La  tourbe  se  forme  aux  dépens  des  plantes  marécageuses  et  sa  composi- 
tion se  rapproche  beaucoup  de  celle  des  végétaux. 

Elle  brûle  en  répandant  une  odeur  très  désagréable  et  en  donnant  peu  de 
chaleur.  On  améliore  sa  valeur  comme  combustible  en  la  séchant  et  la  com- 
primant. 

La  tourbe  jouit  d’un  grand  pouvoir  absorbant  et  désinfectant;  aussi  l’a-t-on 
proposée  pour  les  pansements  antiseptiques  ; son  usage  n’a  point  prévalu. 


IV.  — FAMILLE  MINÉRALOGIQUE  DU  CARBONE 

La  mellite  ou  mellate  d'alumine  cristallise  en  octaèdres  obtus  à base 
carrée;  elle  est  jaune  plus  ou  moins  foncé  et  se  trouve  au  milieu  des  lignitcs. 

SUCCIN 

KARABÉ.  — AMBRE  JAUNE 

Le  succin  contient  un  peu  d’acide  succinique  et  de  la  succinine.  C’est  * une 
résine  fossile  que  l’on  trouve  principalement  sur  les  bords  de  la  Baltique. 

Le  succin  est  jaune,  cassant,  dur,  non  friable,  dépourvu  d’odeur  et  de 
saveur;  sa  densité  est  de  1,065  environ.  Il  est  insoluble  dans  l’eau;  il  est 
très  peu  soluble  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  Il  fond  à 285°  et  brûle  avec 
llamme  en  répandant  une  odeur  pénétrante.  Il  donne  à la  distillation  de 
l’acide  succinique  et  des  produits  sulfurés  ».  Codex  1884. 

Il  a été  falsifié  par  la  colophane  et  le  copal  dur.  La  colophane  se  reconnaît 
à sa  moindre  dureté  et  à sa  solubilité  dans  l’alcool.  Le  copal  s’enflamme  à 
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la  bougie,  fond  et  coule  goutte  à goutte;  le  succin  se  boursoufle  sans  couler. 
Le  copal  devient  poisseux  quand  on  le  mouille  avec  de  1 alcool  a 80  . le 
succin  reste  sec  ; enfin  traité  par  la  potasse,  le  copal  donne  1 odeur  du  baume 
de  copahu.  Le  succin  entre  dans  la  préparation  du  baume  de  Fioraventi. 

BITUME  DE  JUDÉE 

ASPHALTE  (aSPHALTUm) 

« Solide,  noir,  cassant,  brillant;  devient  électrique  parle  frottement;  répand 
quand  on  le  chauffe  une  odeur  particulière  et  brûle  en  produisant  une  fumée 
épaisse  accompagnée  d’une  odeur  vive  et  pénétrante.  Insoluble  dans  1 eau  et 
l’alcool  ; mais  soluble  dans  le  sulfure  de  carbone,  le  pétrole  et  1 essence  de 
térébenthine  ».  Codex  1884. 

OZOKÉRITE 

Synonymie.  — Cire  minérale,  cérésine. 

Gisement.  — L’ozokérite  se  trouve  en  Galicie  au  milieu  des  terrains  qui 
fournissent  le  pétrole. 

Propriétés.  — Elle  se  présente  en  masses  considérables,  brunes,  compactes, 
dans  le  voisinage  du  chlorure  de  sodium.  Souvent  elle  est  empâtée  dans  du 
gypse,  du  grès,  des  schistes  ardoisiers,  de  l’argile.  On  en  trouve  sous  forme 
de  filaments,  de  plaques  marbrées,  veinées,  de  nuance  blonde. 

Les  composés  haloïdes  du  carbone  sont  généralement  étudiés  en  chimie 
organique.  Disons  seulement  ici  que  le  chlorure  de  carbone  CCP  s obtient 
par  l’action  du  chlore  sur  le  sulfure  de  carbone.  C’est  un  liquide  incolore, 
à odeur  de  chloroforme,  bouillant  à 76°, 5,  non  inflammable.  Dens.  — 1,  63. 
On  l’a  proposé  comme  dissolvant,  à côté  du  sulfure  de  carbone,  de  1 éther,  etc. 
(Eckenrath). 


OXYDE  DE  CARBONE 

C — 12  = 42,85 
CO  _ 28  0 — 16  — 57,15 

28  100,00 

Historique.  — Ce  corps  a été  découvert  en  1781  par  Lassonne,  vu  en  1800 
par  Priestley  qui  le  prit  pour  de  l’hydrogène  carboné  et  étudié  par  Clément 
et  Desormes. 

Formation.  — Il  se  forme  dans  les  combustions  incomplètes  et  la  respi- 
ration. 

Etat  naturel.  — On  le  trouve  dans  la  nature  dans  certains  puits  artésiens 
et  dans  l’atmosphère. 
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Préparation.  — 1°  La  réduction  par  le  charbon  de  certains  oxydes  difficiles 
à réduire  fournit  de  l’oxyde  de  carbone. 

ZnO  -f  C = CO  + Zn 

4°  En  faisant  passer  de  l’anhydride  carbonique  sur  du  charbon  chauffé 
au  rouge,  on  obtient  de  l’oxyde  de  carbone  (fours  Siemens). 

CO1 2  + C = 2 CO 

3°  L’acide  formique  ou  les  formiates  chauffés  avec  de  l’acide  sulfurique 
donnent  de  l’oxyde  de  carbone. 

CH  O2  = CO  + iro 

4°  On  traite  l'acide  oxalique  par  l’acide  sulfurique  concentré  (1). 

C‘HfO»  = CO  + CO2 *  + IPO 

5°  En  chauffant  doucement  du  ferrocyanure  de  potassium  avec  un  excès 
d’acide  sulfurique,  on  obtient  un  dégagement  d’oxyde  de  carbone  et  il  reste 
comme  résidu  des  sulfates  de  fer,  de  potassium  et  d’ammoniaque. 

FeC6Az6,K*  + 6 SO*H*  + 6 IPO  = 6 CO  + *2  SOffv2  + SO-Fe  + 3 SO*(AzH*)s 


Il  faut  éviter  de  chauffer  trop  fort,  parce  qu’il  se  produirait  de  l’anhydride 
sulfureux  : il  faut  employer  un  excès  d’acide  sulfurique,  parce  que  le  ferro- 
cyanure de  potassium  donne  d’abord  de  l’acide  cyanhydrique  (procédé  Pes- 
sina),  lequel,  en  présence  de  l’excès  d’acide  sulfurique,  se  transforme  d’abord 
en  formiate  d'ammoniaque,  puis  en  oxyde  de  carbone. 

Propriétés  physiques.  — L’oxyde  de  carbone  est  un  gaz  incolore,  inodore, 
insipide,  neutre.  Sa  densité  à 0°  est  de  0,967.  Un  litre  pèselsr,25.  L’eau  à 0° 
en  dissout  33  C.C. 

Il  bout  à — 190°.  Evaporé  rapidement  dans  le  vide,  il  se  solidifie  à — 
207-211°. 

Au  rouge,  la  fonte  en  absorbe  4 ou  5 fois  son  volume  qu’elle  abandonne 
ensuite  par  diffusion. 

Propriétés  chimiques.  — L’oxyde  de  carbone  brûle  avec  une  flamme  bleue 
caractéristique  ; il  produit  de  l’anhydride  carbonique  et  un  grand  dégage- 
ment de  chaleur  (34  Calories). 

En  présence  de  l'oxygène,  sous  l’influence  de  l’électricité  ou  du  noir  de 
platine,  il  donne  de  l’anhydride  carbonique. 


(1)  Dans  une  cornue,  on  introduit  de  l’acide  oxalique  cristallisé  : au  moyen  d’un 

tube  en  S on  ajoute  de  l’acide  sulfurique  concentré,  cinq  à six  fois  le  poids  de  l’acide 

oxalique;  le  tube  abducteur  conduit  le  gaz  qui  se  dégage  dans  un  flacon  laveur  con- 

tenant une  solution  de  potasse  caustique  qui  retient  l’anhydride  carbonique  ; de  là, 

le  gaz  se  rend  dans  une  éprouvette  sur  l’eau  ou  le  mercure. 
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Avec  le  chlore,  il  donne  de  l’oxychlorure  de  carbone  ou  acide  chloioxy- 
carbonique  COC12. 

Les  autres  métalloïdes  et  tous  les  métaux,  à l’exception  du  potassium  et 
du  sodium  qui  l’absorbent  et  donnent  des  croconates  et  des  rhodizonates, 
sont  sans  action  sur  lui. 

En  chauffant  pendant  cent  heures,  à 100°,  dans  un  tube  scellé  à la  lampe, 
de  l'oxyde  de  carbone  et  une  solution  de  potasse,  les  deux  corps  se  combi- 
nent intégralement  et  donnent  du  forrniate  potassique  (Berthelot). 

CO  + KIIO  = CIIKO- 

II  est  absorbé  par  les  sels  cuivreux  : d’une  manière  générale,  on  peut  diie 
que  c’est  un  corps  très  stable  et  un  réducteur  énergique. 


Caractères.  — 1°  Ce  gaz  n’est  pas  absorbable  par  une  solution  de  potasse; 
il  est  inflammable  et  précipite  l’eau  de  chaux  après  sa  combustion  ; 


2°  Il  brûle  avec  une  flamme  bleue  ; 


3°  Il  est  absorbé  par  les  sels  cuivreux  en  solution  chlorhydrique  ou  ammo- 
niacale ; il  se  dégage  de  nouveau  par  l’action  de  la  chaleur  ; 

4°  Avec  le  chlorure  de  palladium,  il  donne  un  précipité  noir  et  soyeux  : on 
utilise  un  papier  imbibé  de  ce  réactif  (recherche  des  fuites  de  gaz  d éclai- 


rage) ; 

3°  L’azotate  d’argent  ammoniacal  est  réduit  par  l’oxyde  de  carbone,  même 
à froid;  à l’ébullition,  on  obtient  aussitôt  un  précipité  noir.  La  réaction  s’ef- 
fectue même  avec  la  solution  aqueuse  d’oxyde  de  carbone.  Elle  est  donc  très 
sensible  et  peut  servir  à reconnaître  la  présence  d une  trace  d oxyde  de 
carbone  dans  une  atmosphère  gazeuse,  pourvu  qu’il  n’y  ait  point  d’autres 
substances  réductrices.  Elle  est  d’autant  plus  digne  d intérêt  que  les  foi- 
miates  alcalins  et  l’hydrogène  pur  ne  réduisent  pas  ce  réactif  (Bertiielot)  ; 

6°  Pour  le  rechercher  dans  l’air,  on  lait  passer  le  courant  d air  préalable- 
ment filtré  sur  le  coton,  sur  de  l’acide  iodique  pur  et  sec  chauffé  à 150°  au 


bain  d’huile,  puis  dans  de  l’eau  amidonnée.  L’oxyde  de  carbone  passe  à 1 état 
d’anhydride  carbonique  ; une  quantité  correspondante  d iode  est  mise  en 
liberté  et  la  solution  d’amidon  se  colore  en  bleu. 

Si  l’air  renfermait  d’autres  corps  réducteurs,  tels  que  1 hydrogène  sulfuré, 
par  exemple,  il  faudrait  au  préalable,  l’en  débarrasser  par  les  moyens  connus 
(de  la  Harpe  et  Reverdin). 


7°  Bertin-S\ns  et  Moitessier  font  passer  les  gaz  à examiner  dans  une  solu- 
tion très  étendue  d’oxyhémoglobine;  il  se  forme  de  l’hémoglobine  oxycar- 
bonée  que  l’on  peut  caractériser  au  spectroscope. 


8°  Gréhant  fait  passer  les  gaz  à travers  30  C.G.  de  sang  de  chien  défibriné  et 
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iiltré  ; la  capacité  d'absorption  de  ce  sang  pour  l’oxygène  diminue  propor- 
tionnellement à la  quantité  d’oxyde  de  carbone  qu'il  a fixée. 

Usages.  — Dans  l'industrie,  l’oxyde  de  carbone  sert  comme  agent  réduc- 
teur ; il  est  utilisé,  comme  agent  calorifique,  dans  les  gazogènes  Siemens. 

Toxicologie.  — Provenance.  — L’oxyde  de  carbone  se  produit  dans  la 
combustion  du  charbon  en  espace  limité  (asphyxie  par  le  charbon). 

La  fonte  chauffée  au  rouge  permet  la  facile  diffusion  de  l’oxyde  de  car- 
bone contenu  dans  le  foyer  et  celle  de  l’anhydride  carbonique  qui,  dans 
cette  traversée,  se  transforme  en  oxvde  de  carbone. 

La  plupart  des  poêles  à combustion  lente  produisent  des  quantités  consi- 
dérables de  ce  gaz. 

Le  gaz  de  l’éclairage  renferme  de  0,12  à 0,13  d’oxyde  de  carbone. 

Doses.  — L’oxyde  de  carbone  est  un  corps  très  toxique  ; une  atmosphère  qui 
en  contient  1/70  est  mortelle  pour  le  lapin;  à 1/250,  elle  l'est  pour  le  chien, 
à 1/450  pour  le  moineau  : cette  dernière  dose  est  dangereuse  pour  l’homme 
surtout  à l’état  de  sommeil  (Gréhant). 

Mécanisme.  — L’oxvde  de  carbone  se  tixe  sur  l’hémoglobine  et  d’une 
manière  assez  intime  pour  que  les  autres  gaz  ne  le  puissent  déplacer  ; ce 
gaz  tue  donc  en  rendant  les  globules  rouges  inertes  ; l’hématose  devient 
impossible. 

Elimination.  — L’élimination  en  nature  est  d’abord  très  forte  et  prépondé- 
rante dans  le  cas  d’une  intoxication  profonde  ; mais  elle  décroît  très  rapi- 
dement pour  devenir  très  faible  à partir  de  la  troisième  heure.  A partir 
d’une  certaine  teneur  du  sang  en  hémoglobine  oxvcarbonée,  5 à G p.  100 
environ,  l’élimination  par  transformation  chimique  paraît  prendre  le  dessus 
(de  Saint-Martin). 

Symptômes.  — Dans  quelques  cas,  le  sujet  tombe  aussitôt  privé  de  mou- 
vement et  de  sensibilité  ; le  plus  souvent,  l’empoisonnement  est  graduel. 
Les  patients  éprouvent  alors  les  symptômes  suivants  ; pesanteur  de  tête, 
sensation  de  compression  aux  tempes,  céphalalgie,  vertiges,  tremblements, 
langueur,  station  incertaine,  faiblesse  musculaire  considérable,  mouvements 
respiratoires  plus  rapides,  oppression  et  sensation  de  douleurs  parfois 
déchirantes  dans  la  poitrine,  battements  du  cœur  tumultueux  ; puis,  si  l’in- 
toxication continue,  il  survient  de  l’insensibilité,  l’abolition  des  mouve- 
ments, le  coma  ; la  face  est  violacée,  la  respiration  est  stertoreuse  ; elle 
cesse  bientôt  ainsi  que  la  circulation,  et  la  mort  arrive.  Quand  l’intoxication 
n’est  pas  mortelle,  le  malade  éprouve,  en  revenant  à lui,  un  tremble- 
ment général,  des  douleurs  profondes  dans  la  tête  et  dans  la  poitrine,  des 
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sifflements  et  des  tintements  d'oreilles,  l'obscurcissement  de  la  vue,  un 

accablement  général  ; cependant,  quelques-uns  sont  pris  11,1  1 ' 111  1 

le  pouls  qui  était  anéanti  devient  rapide  et  irrégulier. 

Dans  les  cas  de  guérison,  on  peut  observer  une  anémie  tenace,  la  perle  de 
la  mémoire,  l’affaiblissement  de  l'intelligence  et  même  de  la  demence. 

Lésions.  - Le  cadavre  conserve  longtemps  sa  chaleur,  sa  souplesse  et  se 
putréfie  lentement.  On  a vu  la  coloration  verte  ne  se  produire  qu  au  bout  de 
huit  à dix  jours,  et  la  putréfaction  ne  commencer  en  hiver  qu  au  bon 
de  quinze  jours.  Mais  ce  qu’il  y a de  remarquable  dans  cet  empoisonnement, 
surtout  sur  les  cadavres  frais,  c’est  l’éclat  persistant  delà  cornée  et  la  colora- 
tion rouge  et  rosée  de  la  peau  en  plusieurs  endroits,  notamment  a a 
face  interne  des  cuisses,  à la  partie  inférieure  de  l’abdomen,  aux  plis  des 
membres,  à la  poitrine,  au  cou  et  au  visage.  La  rougeur  est  encore  p as 
marquée  dans  les  organes  internes  ; on  l’observe  sur  les  muqueuses  des 
voies  respiratoires  et  du  canal  intestinal,  sur  les  séreuses  ; enfin  les  muscles 
et  les  organes  parenchymateux  offrent  la  même  coloration.  Le  sang  est 
lluide  et  rutilant;  c’est  lui  qui  communique  aux  tissus  leur  couleur  rouge. 
(Cette  couleur  du  sang  est  celle  de  la  combinaison  de  l’hémoglobine  avec 

l’oxyde  de  carbone.) 

Traitement.  — Inhalations  d’oxygène  ou  d’air  pur;  pratiquer  la  respira- 
tion artificielle,  si  les  mouvements  respiratoires  ne  s’effectuent  plus  ; frictions 
d’eau  vinaigrée  ; aspersions  d’eau  tiède  ; courants  ascendants,  le  pôle  positi 
(charbon)  étant  placé  dans  l’anus  et  l’autre  dans  la  bouche.  Quand  le  patient 
sera  revenu  à lui,  on  lui  donnera  des  cordiaux,  et  on  le  placera  dans  un  lit 
chaud,  enveloppé  de  couvertures. 

Il  faut  insister  sur  les  révulsifs  : on  a encore  proposé  la  faradisation  des 
nerfs  phréniques,  la  transfusion  du  sang,  l’injection  de  la  solution  physiolo- 
gique  de  chlorure  de  sodium. 

Recherche.  — S’il  se  transforme  en  anhydride  carbonique  dans  1 économie, 
ce  gaz  ne  le  fait  qu’avec  une  extrême  lenteur  (de  Saint-Martin).  Chez  le 
vivant,  on  a pu  constater  sa  présence  dans  le  sang  soixante  heures  apres 
l’intoxication  (Gréhant). 

La  recherche  peut  être  entreprise  avec  succès  trois  ou  quatre  jours  apres  la 
mort,  lorsque  la  température  est  restée  basse  ; si  l’oxyde  de  carbone  est 
mélangé  d’autres  gaz,  la  recherche  est  plus  difficile.  Pour  pouvoir  affirmer  un 
empoisonnement  par  ce  corps,  il  faut  constater  les  trois  caractères  suivants  : 

1°  Le  sang  fortement  dilué  examiné  au  spectroscope  présente  les  deux 
raies  normales  du  sang;  elles  ne  disparaissent  pas  sous  1 influence  des  agents 
réducteurs  (AnrS)  ; 
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2°  Le  courant  d’air  qui  a barboté  dans  le  sang  doit  fournir  avec  le  chlo- 
rure de  palladium  un  précipité  noir  et  soyeux. 

3°  Le  sang  défibriné  et  mélangé  avec  le  double  de  son  volume  d’une  solu- 
tion de  potasse  de  1,3  de  densité  donne  une  masse  rouge  coagulée  dont  la 
couleur  varie  du  rouge  minium  au  rouge  cinabre  ; le  sang  normal  dans  les 
mêmes  conditions  se  prend  en  une  masse  noire  gélatineuse  qui  est  d’un  brun 
verdâtre  en  couches  minces.  La  solution  potassique  se  colore  d’après  Eulen- 
berg  en  rouge  carmin  par  l’addition  de  chlorure  de  calcium  (la  couleur  est 
d’un  brun  sale  avec  le  sang  des  animaux  non  intoxiqués  par  ce  gaz  ou 
intoxiqués  par  l’acide  prussique). 

Bertin-Sans  et  Moitessier  le  recherchent  de  la  manière  suivante  ; le  sang  à 
examiner  est  étendu  des  deux  tiers  de  son  volume  d’eau,  de  façon  à 
détruire  les  globules,  puis  versé  dans  une  carafe  large  et  plate,  entourée 
d’eau  à 40°  ; on  y ajoute  alors  un  excès  de  ferricyanure  de  potassium  en 
poudre,  afin  d’opérer  la  transformation  complète  de  sa  matière  colorante  en 
méthomoglobine  et  de  mettre  l’oxyde  de  carbone  en  liberté,  si  le  sang  exa- 
miné en  renferme  ; on  fait  le  vide  à 4 centimètres  de  mercure  et  on  fait 
passer  lentement  les  gaz  aspirés  à travers  une  solution  très  étendue  d’oxyhé- 
moglobine 


OXYCHLORURE  DE  CARBONE 

COCP  = 99 


Synonymie.  — Acide  chloroxycarbonique.  Phosgène. 

Préparation.  — 1°  Sous  l’influence  de  la  lumière,  l’oxyde  de  carbone  s’unit 
à son  volume  de  chlore  sec,  avec  condensation  de  moitié. 

2°  Il  se  produit  par  l'oxydation  du  chloroforme  par  un  mélange  de  bichro- 
mate de  potassium  et  d’acide  sulfurique  qui  doit  être  en  grand  excès  pour 
retenir  l’eau  formée. 

2 CHC13  + O2  = 2 COCF  + 2 HCl 

Propriétés.  — A-f  8",  ce  corps  est  un  liquide  limpide  de  densité  de  1,432, 
doué  d’une  odeur  des  plus  irritantes.  Il  décompose  instantanément  l'eau. 

COC12  + H’O  = 2 HCl  -t-  CO- 


II  se  combine  avec  le  gaz  ammoniac  pour  donner  naissance  à de  l’urée 

COCF  + 2 AzH3  = CO  (AzH*J*  + 2 HCl 
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12  = 27,27 
32  = 72,73 
44  100,00 

Historique.  — L’anhydride  carbonique  est  le  premier  gaz  que  Ion  ait  dis- 
tingué de  l’air  atmosphérique.  Van  Helmont  le  découvrit  en  1644.  Blach  e 
Priestley  l’étudièrent.  Lavoisier  en  fit  connaître  exactement  la  nature  et  a 
composition.  Il  a été  successivement  nommé  air  fixe,  air  méphitique,  acu  e 
crayeux. 

Formation.  — Ce  corps  se  forme  en  grande  quantité  dans  la  respiration, 
la  fermentation  alcoolique,  la  combustion  et  la  décomposition  spontanée  des 
substances  organiques. 

Etat  naturel.  — Le  gaz  carbonique  est  très  répandu  dans  la  nature  ; il 
se  trouve  dans  l’air  atmosphérique,  dans  les  eaux  minérales  gazeuses  ; on  le 
trouve  dans  les  terrains  volcaniques,  dans  plusieurs  grottes,  la  grotte  du 
Chien  à Naples,  celle  deSaint-Mart  à Royat. 

Préparation.  — On  le  prépare  en  attaquant  le  carbonate  de  chaux  par 
l’acide  chlorhydrique  ou  l’acide  sulfurique  (1). 


(1)  Codex  1866. 

« Marbre  blanc 100  gr. 

Eau  commune 500  gr. 

Acide  chlorhydrique 170  gr. 


Réduisez  le  marbre  en  petits  fragments  que  vous  introduirez  dans  un  flacon  a deux 
tubulures,  à moitié  rempli  d’eau.  Adaptez  à l’une  de  ces  tubulures  un  tube  droit  à 
entonnoir,  plongeant  dans  l’eau,  et  destiné  à l’introduction  de  l’acide  chlorhydrique  ; 
faites  communiquer  l’autre  avec  le  tube  abducteur,  qui  doit  conduire  le  gaz  dans 
un  premier  flacon  contenant  une  petite  quantité  d’eau,  puis  dans  une  série  de  flacons 
de  Wolf,  ou  dans  des  cloches  disposées  sur  le  mercure,  suivant  qu  on  veut  recueilli! 
l’acide  carbonique  à l’état  de  dissolution  ou  à l’état  de  gaz.  L appareil  étant  ainsi 
disposé,  versez  peu  à peu  l’acide  chlorhydrique  par  le  tube  à entonnoir , le  dégage- 
ment commence  immédiatement  et  se  continue  d’une  façon  régulière.  Lorsqu  il  se 
ralentit,  versez  de  nouvel  acide  jusqu’à  ce  que  vous  ayez  obtenu,  soit  la  saturation  de 
l’eau  dans  les  bacons  de  Wolf,  soit  le  volume  de  gaz  que  vous  avez  en  vue  d’obtenir. 
Vous  pourrez  d’ailleurs  utiliser  l’acide  carbonique  de  diverses  manières  en  le  recev  ant 
dans  des  appareils  appropriés.  Pour  avoir  du  gaz  acide  carbonique  sec,  il  iaut  le 
faire  passer  dans  des  tubes  remplis  de  chlorure  de  calcium  fondu  et  concassé.  » 

La  réaction  qui  se  passe  est  la  suivante  : 

C03Ca"  + 2 HCl  *=  Ca"Cl2  + CO2  + II20 
Quelquefois  on  emploie  l'acide  sulfurique,  mais  dans  ce  cas,  le  carbonate  de  chaux 


CO2  = 44 


C = 
O1 2  — 
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Dans  les  appareils  Briet,  on  utilise  l’action  de  l'acide  tartrique  ou  bien 
encore  du  sulfate  acide  de  potasse,  sur  le  bicarbonate  de  soude. 

Dans  l’industrie,  particulièrement  dans  la  fabrication  du  sucre,  on  fa- 
brique l’acide  carbonique  soit  en  faisant  brûler  du  charbon,  soit  en  calcinant 
du  carbonate  de  chaux,  ce  qui  fournit  en  même  temps  la  chaux  nécessaire 
à cette  industrie. 

Propriétés  physiques.  — L’anhydride  carbonique  est  un  gaz  incolore,  ino- 
dore, d’une  saveur  piquante.  Sa  densité  à 0U  est  1,52.  A la  température  de 
20°  et  à la  pression  de  0"‘,7G0,  la  quantité  d’acide  carbonique  dissous  dans 
l’eau  s’élève  à 0V"',901  pour  1 volume  d’eau,  ou  à 1/5G1  du  poids  de  l’eau.  Un 
litre  d’eau  dissout  ainsi,  dans  ces  conditions,  près  de  2 grammes  d’acide  car- 
bonique, et  cette  quantité  croît  proportionnellement  à la  pression. 

D’après  Hugo-Muller,  il  est  plus  soluble  dans  beau  salée  que  dans  l’eau 
pure,  ce  qu’il  attribue  à une  action  chimique. 

L’anhydride  carbonique  se  liquéfie  à 0°  sous  une  pression  de  3G  atmos- 
phères. A la  pression  ordinaire,  il  bout  à 78°, 2.  Son  point  critique  est  à 31°. 

Ce  corps  est  aujourd’hui  obtenu  industriellement  : on  le  trouve  dans  le 
commerce  dans  des  cylindres  en  fer  de  10  kilogrammes  de  contenance. 

On  obtient  l’anhydride  carbonique  solide  en  recevant  l’anhydride  liquide, 
dans  une  boîte  à parois  minces  et  tangentiellement  à ses  parois,  où  il  ren- 
contre une  languette  qui  l'éparpille  ; en  s’échappant  à l’air,  une  partie 
reprend  la  forme  gazeuse  et  s’échappe  par  les  poignées  de  l’appareil  : ce 
changement  d’état  produit  une  absorption  de  chaleur  telle  que  le  reste  du 
liquide  se  solidifie  en  flocons  neigeux.  On  peut  encore  se  contenter  de  faire 
arriver  le  jet  liquide  dans  une  poche  en  drap  qui  laisse  passer  le  gaz  et  retient 
la  neige. 

En  comprimant  ces  masses  neigeuses,  ou  obtient  des  cylindres  ayant 
l’aspect  de  la  craie  et  dont  la  densité  est  égale  à 2.  On  peut  l’obtenir  en 
masses  transparentes  en  refroidissant  le  gaz  carbonique  sous  une  pression 
de  3 à 4 atmosphères,  par  l’ammoniaque  bouillant  dans  le  vide. 

L’anhydride  carbonique  solide  est  utilisé  pour  produire  de  grands  froids, 
mais  il  ne  peut  être  employé  seul,  parce  qu'il  ne  mouille  pas  les  corps  ; 
aussi  on  le  mélange  avec  de  l’éther.  On  obtient  alors  une  température  de 
— 70°,  qui  atteint  — 110°  lorsque  ce  mélange  est  placé  dans  le  vide. 

Propriétés  chimiques.  — La  chaleur  le  dissocie. 

En  passant  sur  le  charbon  chauffé  au  rouge,  il  donne  de  l'oxyde  de  car- 
bone. 


utilisé  est  la  craie;  avec  le  marbre,  le  sulfate  de  chaux  formé  qui  est  insoluble  se 
déposerait  sur  le  marbre,  empêcherait  le  contact  de  ce  corps  avec  l’acide,  et  par 
conséquent  arrêterait  la  réaction. 


ANHYDRIDE  CARBONIQUE  M 

En  l’attaquant  avec  précaution  parle  sodium,  il  donne  de  1 acide  oxalique. 
Il  se  dissout  à peu  près  dans  son  volume  d’eau;  sa  solubilité  augmente 

plus  vite  que  la  pression. 

Avec  les  alcalis,  il  donne  des  carbonates  bi  et  monométalliques. 

Caractères.  - Ce  gaz  est  absorbable  par  une  solution  de  potasse  ; il  n’est 
pas  inflammable  et  ne  fume  pas  à l’air;  il  éteint  les  corps  en  combustion  et 

colore  en  rouge  vineux  le  papier  bleu  de  tournesol. 

Il  donne  un  précipité  avec  l’eau  de  chaux  ; ce  précipité  est  soluble  dans  un 

excès  d’anhydride  carbonique. 

Pour  reconnaître  l’anhydride  carbonique  libre  à côté  des  bicarbonates,  on 
peut  se  servir  d’une  dissolution  d’une  partie  d’acide  rosolique  dans  800  parties 
d'alcool  à 80",  que  l’on  a préalablement  mélangée  avec  de  l’eau  de  baryte, 
jusqu’à  coloration  rougeâtre  commençante.  Si  à 50  C.C.  dlune  eau,  on  ajoute 
environ  0,5  C.C.  de  cette  solution,  on  obtient,  si  l’eau  contient  de  lamy- 
dride  carbonique  libre,  un  liquide  incolore,  tout  au  plus  faiblement  jaunâtre; 
si,  au  contraire,  elle  ne  renferme  pas  d’anhydride  carbonique  libre,  mais 
seulement  des  bicarbonates,  le  liquide  devient  rouge. 


Dosage.  i.  — l’anhydride  est  a l’état  gazeux 

(a).  Sa  proportion  est  notable  dans  le  mélange  gazeux. 

1°  Dans  un  mélange  gazeux,  on  absorbe  l’anhydride  carbonique  à 1 aide 
d’une  solution  de  potasse.  On  fait  la  lecture  du  volume  gazeux  avant  et  apres 

l’absorption.  La  différence  donne  l’anhydride  carbonique. 

On  sépare  l’anhydride  sulfureux  d’avec  l’anhydride  carbonique  par  le 
borax,  qui  absorbe  le  premier  de  ces  gaz  et  est  sans  action  sur  le  second . n 
absorbe  alors  l’anhydride  carbonique  par  la  potasse. 

Si  l’anhydride  carbonique  était  mélange  a de  1 acide  chloihydnque,  on 
ferait  passer  dans  le  mélange  gazeux  un  cristal  de  sulfate  de  sodium  L acide 
chlorhydrique,  très  avide  d’eau,  est  absorbé  par  1 eau  de  cristallisation  du 

sel.  L’anhydride  carbonique  reste. 

2°  Dans  l’industrie,  il  faut  pouvoir  déterminer  dune  maniéré  approchée 
mais  rapide,  la  quantité  d’anhydride  carbonique  contenu  dans  certains 
mélanges  gazeux  (gaz  des  fours  à chaux,  acide  carbonique  destine  a a pn 
parationde  la  soude  à l’ammoniaque,  etc.),  on  a alors  recours  a des  apparei  s 
spéciaux. 

(b).  La  proportion  d’anhydride  carbonique  est  faible  dans  le  mélangé 

gazeux. 

Comme  exemple,  nous  pouvons  prendre  le  dosage  de  l anhydride  carbo- 
nique dans  l’air  atmosphérique. 

3°  L’air  ne  contient  pas  d’autres  gaz  absorbables  par  la  potasse.  A 1 aide 
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d’un  aspirateur,  on  fait  passer  un  certain  volume  de  gaz  à travers  des  tubes 
dessiccateurs  d’abord,  puis  à travers  un  tube  de  Lierig  suivi  d’un  tube  en  U 
renfermant  de  la  potasse  en  morceaux.  L'anhydride  carbonique  est  retenu 
dans  ces  deux  tubes,  qu’il  suffi t de  peser  avant  et  après  l’opération,  comme 
on  l’a  fait  pour  l’analyse  organique. 

Nous  avons  décrit  un  dispositif  analogue  à propos  du  dosage  de  l'ozone. 

4°  Souvent  on  fait  passer  le  gaz  dans  un  mélange  de  chlorure  de  baryum 
ou  de  calcium  et  d’ammoniaque  ou  encore  de  baryte  et  de  potasse. 

L’anhydride  carbonique  est  absorbé;  il  se  précipite  du  carbonate  de  baryte. 
Après  l’opération,  le  précipité  est  recueilli  et  on  le  dose.  (On  peut  doser  CO1 2 
par  perte  de  poids,  ou  par  l’alcalimétrie,  ou  doser  la  baryte,  ou  le  transformer 
en  chlorure  que  l’on  dose  par  la  liqueur  d’argent,  etc.)  (1). 


(1)  (a)  Pettenkofer.  — Au  moyen  d’un  soufflet,  on  remplit  de  l’air  que  l’on  veut 
analyser  un  flacon  bien  sec  de  G litres  de  capacité  exactement  jaugé;  on  y verse 
45  C.C.  d’eau  de  baryte  faible,  titrée,  que  l’on  fait  tournoyer  sans  secousses.  Au  bout 
d’une  demi-heure,  tout  l’acide  carbonique  est  absorbé.  On  verse  l’eau  trouble  dans 
une  éprouvette,  on  ferme  bien  et  on  laisse  déposer  ; on  prend  30  C.C.  du  liquide 
clair  et  l’on  titre  avec  l’acide  oxalique  et  le  papier  de  curcuma. 

On  pourrait  faire  passer  un  volume  connu  de  gaz  dans  un  tube  contenant  la  solu- 
tion de  baryte  comme  nous  l’indiquerons  dans  le  procédé  de  Mohr  et  terminer 
comme  plus  haut. 

Il  est  évident  qu’au  lieu  d’acide  oxalique  et  de  curcuma,  on  pourrait  employer  les 
acides  chlorhydrique  ou  sulfurique  et  le  tournesol. 

(b)  Mohr.  — Au  moyen  d’un  aspirateur  quelconque  (trompe,  compteur  et  mano- 
mètre ou  écoulement  d’eau  d'un  flacon  dans  un  vase  jaugé  et  manomètre),  on  fait 
passer  un  volume  connu  d’air  (20  à 40*  litres  d’air)  à pression  connue  (baromètre, 
manomètre  et  thermomètre)  dans  un  tube  courbé  à angle  obtus  en  deux  branches 
inégales  (petite  branche,  150  millimètres;  grande,  650  millimètres;  diamètre  20  milli- 
mètres) contenant  une  solution  de  baryte  et  de  potasse  caustiques.  L’opération 
terminée,  on  verse  le  contenu  du  tube  sur  un  filtre  lavé  à l’eau  bouillante  ; on  lave 
le  vase  avec  de  l’eau  bouillie  et  encore  chaude,  et  on  jette  l’eau  de  lavage  sur  le 
filtre.  On  continue  les  lavages  jusqu’à  ce  que  le  liquide  qui  passe  ne  ramène  plus  au 
bleu  le  tournesol  rougi.  On  fait  passer  le  précipité  dans  une  capsule  en  platine;  on 
lave  le  tube  à absorption  avec  de  l'acide  chlorhydrique  faible,  que  l’on  reverse  dans 
la  capsule  avec  un  peu  d’eau  de  lavage  du  même  tube  et  l’on  évapore  à siccité  au 
bain-marie.  Il  ne  faut  pas  dissoudre  le  carbonate  de  baryum  sur  le  filtre,  parce  que 
les  parcelles  du  sel  de  baryum  qui  peuvent  se  former  dans  l’épaisseur  du  filtre,  ou  à 
l’extérieur,  ne  doivent  pas  entrer  dans  l’analyse. 

On  chauffe  un  peu  fort  la  masse  saline  desséchée  pour  chasser  les  dernières  traces 
d’acide  chlorhydrique  libre.  On  dissout  le  chlorure  de  baryum  ; on  ajoute  goutte  à 
goutte  une  solution  de  sulfate  de  sodium  pur,  de  façon  qu’il  y en  ait  un  très  léger 
excès  et  l’on  titre  le  chlore  avec  la  solution  décime  d’argent  (on  met  le  sulfate  pour 
précipiter  le  baryum  ; sans  cela,  il  faudrait  ajouter  assez  de  chromate  de  potassium 
pour  précipiter  tout  le  baryum  ; il  se  formerait  du  chromate  bary tique  jaune  pâle 
dont  la  présence  gênerait  un  peu). 
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5°  Petterson  a construit  un  appareil  spécial  pour  ce  dosage  permettant 
d’opérer  sur  100  C.C. 


n.  — l’anhydride  carbonique  est  en  dissolution 


(a).  La  pression  est  la  pression  atmosphérique  normale. 

1°  Dans  un  ballon  de  300  C.C.  environ,  on  met  2 à 3 grammes  de  chaux 
hydratée,  exempte  de  carbonate.  On  ferme  le  ballon  avec  un  bon  bouchon 
de  caoutchouc  et  on  le  pèse  : on  y laisse  couler  l’eau  à analyser  en  faisant 
tournoyer  légèrement  le  ballon  jusqu’à  ce  qu’on  l’ait  rempli  aux  2/3  ou  aux 
3/4,  puis  on  ferme  aussitôt,  on  pèse  de  nouveau  le  ballon  et  on  a ainsi  la 
quantité  d’eau  introduite.  Si  on  n’est  pas  pressé,  le  carbonate  de  chaux 
d’abord  amorphe  passe  de  lui-même  à l’état  cristallisé  ; si  l’on  veut  doser  1 acide 
carbonique  aussitôt  après  le  remplissage,  on  chauffe  le  ballon  au  bain-marie. 
On  verse  alors,  sans  secouer  le  précipité,  le  liquide  clair  sur  un  petit  filtre  a 
plis  ; la  filtration  se  fait  très  vite  et  sans  laver  on  jette  le  petit  filtre  tel  quel 
dans  le  ballon  où  se  trouve  le  précipité  et  le  reste  du  liquide  ; on  dose  alors 


En  multipliant  les  G.  C.  de  solution  décime  d’argent  par  0.0021943,  on  a le  poids 
de  l’acide  carbonique  en  grammes. 

Ces  procédés  présentent  un  intérêt  spécial  pour  nous  ; ils  ont  été  employés  pour 
le  dosage  de  l’anhydride  carbonique  dans  l’air  expiré. 

Pour  cela  on  opère  de  deux  manières  différentes  : dans  un  gazomètre  en  verre, 
dit  respiromètre,  dans  lequel  l’air  arrive  par  un  tube  ayant  au  moins  20  millimétrés 
de  diamètre  intérieur  pour  ne  pas  fatiguer  le  patient,  ayant  comme  liquide  dq 
chlorure  de  zinc,  on  fait  arriver  l’air  expiré  ; on  fait  ensuite  passer  lentement  le  gaz 
dans  la  solution  barytique. 

Dans  le  second  procédé  on  prend  un  flacon  d’un  litre  et  au  moyen  d un  tube  qui 
plonge  jusqu’au  fond,  on  y souffle  l’air  expiré  qui  chasse  l’air  ordinaire  ; il  iaut  que 
le  tube  soit  assez  large  et  le  goulot  assez  étroit  pour  qu’entre  le  tube  et  la  paroi  du 
goulot  il  y ait  le  moins  d’espace  possible.  En  retirant  le  tube,  on  continue  à y insuf- 
fler l’air  respiré  pour  que  l’air  extérieur  ne  puisse  pas  rentrer.  Au  moment  où  l’on 
retire  le  tube,  on  ferme  le  ballon  avec  un  bon  bouchon  : on  soulève  un  peu  celui-ci 
et  on  fait  couler  10  C.C.  d’eau  de  baryte;  on  referme  aussitôt;  on  secoue  et  on 
attend  quelques  heures  en  secouant  de  temps  en  temps.  On  titre  alors  avec  la  solu- 
tion décime  d’acide  oxalique  et  le  papier  de  curcuma  à la  manière  ordinaire.  Dans 
la  mesure  de  l’air,  il  faut  tenir  compte  de  la  température  et  de  la  pression. 

Pour  déterminer  l’acide  carbonique  expiré  par  les  petits  animaux,  on  les  met  sous 
une  cloche  à bords  rodés,  munie  de  deux  tubulures  latérales  ; la  tubulure  d arrivée 
de  l’air  est  munie  d’un  tube  contenant  de  la  chaux  caustique  pour  arrêter  1 anhydride 
carbonique  de  l’air;  l’autre  tubulure  communique  avec  le  tube  à absorption  décrit 
plus  haut,  qui  lui-même  communique  avec  un  appareil  aspirant  et  mesurant. 

Le  même  dispositif  permettrait  de  résoudre  une  foule  de  questions  intéressantes, 
telles  que  la  respiration  des  insectes,  des  larves,  des  fruits,  des  plantes  pendant  la 
nuit,  etc. 
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l'acide  carbonique  en  le  dégageant  par  un  acide  et  l’absorbant  dans  un  tube 
à potasse. 

2°  On  précipite  l’anhydride  carbonique  par  une  solution  ammoniacale  de 
chlorure  de  baryum  ou  de  chlorure  de  calcium  ; le  précipité  lavé  est  ou  bien 
pesé,  s’il  n’y  a pas  d’autres  substances  pouvant  précipiter  le  réactif  dans  les 
conditions  de  l’expérience,  ou  bien  dosé  parles  liqueurs  titrées  (1). 

3°  Procédé  Pettenkofer.  — Dans  l’eau  à analyser,  on  verse  un  volume 
connu  et  en  excès  d’eau  de  baryte  titrée.  Après  le  dépôt  complet  du  carbo- 
nate, on  titre  avec  une  liqueur  acide  (chlorhydrique  ou  azotique)  la  quantité 
de  baryte  qui  reste  dans  une  partie  aliquote  du  liquide  ; on  calcule  sur  le 
tout. 

Si  on  opère  en  présence  de  la  chaux,  ou  bien  il  faut  attendre  huit  à dix 
heures,  ou  chauffer  à 70  ou  80°,  pour  que  le  carbonate  de  chaux  amorphe  se 
transforme  en  carbonate  cristallisé. 

S’il  y a dans  l’eau  des  sels  de  magnésie,  il  faut  ajouter  un  peu  de  sel 
ammoniac  pour  empêcher  leur  précipitation  ; mais,  dans  ce  cas,  il  ne  faut  pas 
hâter  la  transformation  du  carbonate  de  chaux  en  chauffant,  car  alors  de 
l’ammoniaque  serait  mise  en  liberté. 

4°  Procédé  Bretet.  — Ce  procédé  est  basé  sur  la  propriété  que  possède  la 
phtaléine  du  phénol  de  se  colorer  énergiquement  en  rose  au  contact  des  car- 


(1)  A la  dissolution  de  chlorure  de  baryum  ou  de  calcium  (baryum  dans  le  cas  des 
pesées,  calcium  dans  le  cas  des  liqueurs  titrées),  on  ajoute  un  excès  d’ammoniaque  ; 
on  chauffe  quelque  temps  le  mélange  à l’ébullition,  ce  qui  produit  un  précipité  de 
carbonate;  on  filtre  rapidement  le  liquide  clair  et  encore  chaud,  et  autant  que  pos- 
sible à l’abri  de  l’air.  On  verse  de  50  à 80  C.C.  de  cette  dissolution,  tout  fraîche- 
ment préparée,  dans  un  ballon  d’environ  300  C.C.  que  l’on  ferme  hermétiquement. 

On  fait  arriver  l’eau  comme  nous  l’avons  indiqué  dans  le  procédé  précédent  ; on 
bouche.  — On  chauffe  au  bain-marie  bouillant  pendant  deux  heures  (transformation 
du  carbaminate  d’ammoniaque). 

Si,  dans  la  liqueur,  il  n’y  avait  pas  d’autres  substances  que  l’acide  carbonique  pou- 
vant précipiter  par  l’ammoniaque  et  le  chlorure  employé,  on  pourrait  verser  rapi- 
dement et  après  refroidissement  le  liquide  sur  un  filtre,  le  plus  possible,  à l’abri  de 
l’air  ; remplir  le  ballon  d’eau  additionnée  de  quelques  gouttes  d’ammoniaque  exempte 
d’acide  carbonique,  fermer,  agiter,  laisser  déposer,  décanter  et  renouveler  ce 
lavage  ; jeter  le  précipité  sur  le  filtre,  laver  jusqu’à  ce  que  les  eaux  de  lavage  ne  pré- 
cipitassent plus  par  l'azotate  d’argent  acidulé,  sécher,  calciner  légèrement  et  peser. 

Le  plus  souvent,  on  préfère  opérer  par  les  liqueurs  titrées.  On  filtre  comme  pour 
la  méthode  des  pesées,  sans  se  préoccuper  de  rassembler  tout  le  précipité  sur  le 
filtre  ; le  filtre  bien  lavé,  on  l’introduit  dans  le  ballon  où  a été  fait  le  précipité  ; on 
ajoute  un  volume  connu  (10  C.C.)  d’une  liqueur  de  soude  titrée  ; on  maintient  à 
une  douce  ébullition  pendant  une  demi-heure,  pour  chasser  l'ammoniaque  et  on 
neutralise  par  une  liqueur  normale  acide. 
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01.) 


bonates  alcalins  neutres  tandis  qu’elle  reste  incolore  au  contact  des  bicar- 
bonates  (1). 

5°  On  a aussi  proposé  un  dosage  basé  sur  ce  que  le  bleu  G4B  Poirier  reste 
bleu  en  présence  des  carbonates  alcalins  et  rougit  en  présence  ces  a ca 
caustiques. 

(b.)  Acide  carbonique  dissous  sous  pression. 

Ce  cas  se  présente  pour  les  champagnes,  les  cidres,  etc. 

Dans  le  commerce  on  trouve  des  tubes  tire-bouchons  munis  de  rob.ne 
qui  permettent  de  résoudre  la  question.  Le  robinet  étant  ferme,  on  lait 
pénétrer  le  tube  dans  le  bouchon,  puis  en  ouvrant  le  robinet  on  laisse  e 
gaz  se  dégager  lentement  et  on  le  reçoit  dans  un  mélange  de  chlorure  de  cal- 
cium et  d’ammoniaque  ; on  fait  bouillir  ce  liquide  et  on  dose  le  carbonate 
de  calcium  en  poids  ou  alcalimétriquement. 


m.  dosage  de  l’anhydride  carbonique  des  carbonates 

Les  procédés  indiqués  plus  haut  : précipitation  par  la  chaux  (p.  543),  et  pré- 
cipitation par  le  chlorure  de  baryum  et  l’ammoniaque  (p.  544),  dosent  non  seu- 
lement l’anhydride  carbonique  en  dissolution,  mais  aussi  celui  des  carbonates. 

Le  plus  souvent  on  dose  l’anhydride  carbonique  des  carbonates  en  le  met- 
tant en  liberté  par  un  acide. 

Le  dosage  se  fait  par  : 

soit  que  l’opération  soit  faite  dans  un  appareil  taré  dont  la  perte 
(a)  \ de  poids  indique  la  quantité  d’anhydride  carbonique  (2). 

Les  pesées  goit  que  le  gaz  soit  absorbé  par  la  potasse  contenue  dans  un 
tube  pesé  avant  et  après  l’expérience  (3,voy.  p.  suivante). 


(1)  Matériel.  — Pipette  de  50  C.C. 

Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 

Gobelet  de  verre 

Réactifs.  — Solution  alcoolique  de  phtaléine  à 1/30. 

Solution  normale  décime  de  carbonate  de  potasse. 

Mode  opératoire.  — Dans  le  gobelet  de  verre  placé  dans  1 eau  froide,  on  introduit 
50  C.C.  du  liquide  à analyser;  on  ajoute  3 gouttes  de  solution  de  phtaléine  que  I on 
mélange  doucement  à l’aide  d’une  baguette,  en  évitant  avec  soin  toute  agitation  vive 
qui  ferait  perdre  de  l’acide  carbonique;  on  verse  ensuite  de  la  solution  de  potasse 
jusqu’à  coloration  rose  persistante.  Vers  la  fin  de  l’opération,  il  iaut  verser  1 ou  2 
gouttes  seulement  à la  fois  et  attendre  un  instant  que  la  décoloration  soit  complète, 
avant  d’en  ajouter  de  nouveau;  à ce  moment  elle  est  lente  à s'effectuer,  et  il  est  pru- 
dent d’attendre  au  moins  une  ou  deux  minutes  pour  juger  le  titrage  terminé.  On  tail 
ainsi  2 ou  3 opérations  dont  on  prend  la  moyenne. 

Calcul.  — 1 C.C.  de  liqueur  normale  décime  de  carbonate  potassique  représente 
0er,0022  d’anhydride  carbonique. 

(2)  Les  appareils  destinés  à ce  dosage  sont  extrêmement  nombreux;  nous  en  avons 
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(b) 

Les  volumes 


en  recueillant  l’anhydride  carbonique  dégagé  et  mesurant 
( le  volume  qu’il  occupe  (1). 


déjà  décrit  un  certain  nombre  (voy.  p.  09);  nous  rappelons  que  l’appareil  se  compose 
essentiellement  de  3 pièces:  l’une  dans  laquelle  on  met  l’acide  chlorhydrique;  la 
seconde  renferme  le  carbonate  à analyser,  c’est  là  que  se  produit  la  réaction;  la 
troisième  contient  un  corps  desséchant  (chlorure  de  calcium,  acide  sulfurique;  sul- 
fate de  cuivre,  etc.)  : l’acide  chlorhydrique  et  le  corps  desséchant  étant  en  place,  on 
pèse  une  quantité  connue  de  carbonate  à analyser;  on  l’introduit  dans  le  ballon  à 
réaction  avec  un  peu  d’eau  et  on  pèse  tout  l’appareil  : on  fait  alors  arriver  l’acide 
chlorhydrique  goutte  à goutte  de  manière  à obtenir  un  dégagement  lent  d’acide 
carbonique;  quand  le  dégagement  a cessé,  on  fait  passer  un  courant  d’air  pour  enle- 
ver l’acide  carbonique  et  on  pèse  de  nouveau;  la  perte  de  poids  indique  la  quantité 
d’anhydride  carbonique. 

(3)  On  emploie  un  des  appareils  précédents  et  particulièrement  celui  de  Mohr 
auquel  on  ajoute  un  tube  en  U contenant  de  la  chaux  sodée.  On  opère  comme  précé- 
demment; mais  en  plus  le  tube  en  U a d’abord  été  pesé  seul;  après  l’expérience, 
on  pèse  tout  l’appareil;  il  ne  doit  pas  avoir  varié  de  poids;  on  pèse  le  tube  en  U seul; 
son  augmentation  de  poids  donne  la  quantité  d’anhydride  carbonique. 

Quand  on  veut  une  plus  grande  précision,  on  a recours  à des  appareils  plus  com- 
pliqués tels  que  celui  de  Classen  ou  celui  de  Fresenius. 

(I)  L’appareil  complet  de  Mohr  comprend  une  première  partie  destinée  à la 
décomposition  et  une  deuxième  destinée  à la  mensuration. 

Pour  la  mensuration  on  se  sert  d'une  burette  de  150  à 200  C.C.  de  capacité,  divi- 
sée par  I/o  de  C.C.  Par  son  extrémité  inférieure,  elle  communique  avec  un  tube  à 
entonnoir  ayant  au  moins  la  même  hauteur;  par  son  extrémité  supérieure,  elle 
communique  avec  l’appareil  à décomposition.  Ce  dernier,  dans  sa  forme  la  plus 
simple,  est  un  petit  vase  en  verre  cylindrique  de  33  C.C.  de  capacité  et  avec  un  col 
de  20  millimètres  de  diamètre.  Par  le  col,  on  introduit  un  petit  tube  de  verre  de 
19  millimètres  de  diamètre  extérieur  qui  porte  une  marque  indiquant  une  capacité 
de  4 C.C.  Ce  tube  est  rempli  jusqu’à  la  marque  4 C.C.  avec  de  l'acide  chlorhydrique 
et  il  est  placé  verticalement  dans  le  vase  cylindrique.  La  substance  à essayer  est 
déposée  sur  le  fond  de  l’appareil  à dégagement. 

On  établit  alors  les  communications  avec  l'appareil  mesureur  rempli  d’eau  : on 
vérifie  si  les  fermetures  sont  hermétiques,  et  on  note  le  niveau  de  l’eau  dans  le  tube 
mesureur,  l’égalité  de  pression  ayant  été  réalisée  dans  les  deux  tubes. 

On  renverse  le  vase  à décomposition  à plusieurs  reprises  pour  que  l’acide  se  déverse 
lentement  sur  la  substance  et  que  le  dégagement  de  gaz  s’effectue  avec  régularité.  On 
laisse  écouler  l’eau  de  la  burette  pour  que  les  deux  surfaces  se  trouvent  sur  la  même 
ligne  horizontale,  et  la  réaction  étant  terminée,  on  note  le  niveau  dans  le  tube  mesu- 
reur, qui,  déduction  faite  du  premier  niveau,  donne  le  volume  de  l’acide  carbonique. 

Une  erreur  constante  dans  ces  appareils  réside  dans  ce  fait  que  le  liquide  prove- 
nant de  la  réaction  et  celui  du  tube  mesureur  dissolvent  une  certaine  quantité  de 
00*  : en  remplaçant  l’eau  du  tube  mesureur  par  une  solution  saturée  de  bicarbonate 
de  potasse  recouverte  de  quelques  gouttes  d’huile  de  pétrole,  on  évite  l’erreur  pro- 
venant de  ce  chef;  Mohr  prétend  que  l’absorption  ne  commence  à se  produire  qu’au 
bout  de  cinq  à six  minutes  et  que  ce  laps  de  temps  est  plus  que  suffisant  pour  que  la 
réaction  soit  terminée  et  la  lecture  faite. 
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en  précipitant  une  liqueur  titrée  de  baryte  par  1 anhy- 
^ \ dride  carbonique  dégagé.  La  perte  de  titre  indique  la 

L’alcalimétrie  > quantité  de  ce  corps  (1). 

J ou  encore  en  recherchant  la  perte  de  titre  de  1 acide 

employé  pour  dégager  CO2  (2). 

(d)  Enfin,  certains  carbonates  calcinés  perdent  facilement  et  complètement 
leur  acide  carbonique  au  rouge,  d’où  un  procédé  de  dosage  (3). 

IV.  — DOSAGE  DE  l’aNHYDRIDE  CARBONIQUE  TOTAL,  LIBRE  ET  COMBINÉ 

Les  procédés  par  la  chaux  (p.  543)  ou  par  un  chlorure  alçalino-terreux  et 
l’ammoniaque  (p.  544)  donnent  1 anhydride  carbonique  total. 

Bretet  a donné  le  procédé  suivant  : 

« Quand  le  dosage  de  l’acide  libre  vient  d’être  terminé,  tout  le  gaz  carbo- 
nique contenu  dans  l eau  minérale  se  trouve  a 1 état  de  bicarbonates . qu  on 
verse  alors  dans  le  liquide  un  léger  excès  d’acide  chlorhydrique  titré,  en 
faisant  bouillir  pour  chasser  l’acide  carbonique  mis  en  liberté,  la  liqueur 
sera  décolorée  et  pour  peu  que  l’acide  chlorhydrique  soit  en  léger  excès,  une 
goutte  de  potasse  ajoutée  au  liquide  n’y  produira  qu’une  coloration  fugitive. 


Sciieibler  a résolu  la  difficulté  en  recevant  le  gaz  dans  une  vessie  en  caoutchouc 
contenue  dans  un  vase  clos  ; l’augmentation  de  volume  de  cette  vessie  se  commu- 
nique à l’appareil  mesureur. 

Pour  l’erreur  relative  à l’absorption  par  le  liquide  provenant  de  la  réaction,  Moiir 
a donné  une  formule  pour  la  déterminer.  En  faisant  deux  expériences,  une  sur 
20  centigr.  de  spath  d’Islande,  l’autre  sur  50,  il  a obtenu  des  volumes  gazeux  diffé- 
rents, soit  44c  c-2,  et  116cc-2  et  en  appelant  x l’erreur  constante  il  pose 


44,2  + x _ (É2 
110,2  + x ~~  0,5 


d’où  x = 3C,C',8 


Un  autre  jour,  la  température  et  la  pression  barométrique  étant  différentes,  il  a 
trouvé  x = 4c  c-,5.  Ce  ne  sont  pas  là  des  chiffres  négligeables. 

(1)  C’est  le  procédé  Pettenkofer  décrit  page  542. 

(2)  Ce  procédé  est  loin  de  pouvoir  s’appliquer  à tous  les  cas  ; il  ne  convient  bien 
que  pour  les  carbonates  de  baryum  et  de  calcium  ou  encore  pour  les  carbonates 
alcalins,  si  l’on  est  certain  que  ces  sels  ne  contiennent  ni  alcalis  caustiques,  ni  bicar- 
bonates. Dans  ce  cas,  on  peut  les  précipiter  par  le  chlorure  de  baryum  ammoniacal 
et  titrer  le  précipité  (voy.  p.  544). 

(3)  Tels  sont  les  carbonates  de  zinc,  de  cadmium,  de  plomb,  de  cuivre,  de  ma- 
gnésie, etc. 

On  peut  les  diviser  en  deux  catégories  : 1°  ceux  qui  sont  anhydres;  la  simple  cal- 
cination donne  d'excellents  résultats. 

2°  Pour  ceux  qui  sont  hydratés,  on  peut  les  calciner  dans  un  courant  d’air  sec, 
dans  un  tube  à boule  muni  d’un  tube  à chlorure  de  calcium.  La  perte  de  poids  du 
tube  à boule  donne  l’eau  et  l’acide  carbonique  ; l’augmentation  de  poids  du  tube 
a chlorure  de  calcium  donne  l’eau. 
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Le  volume  d’acide  chlorhydrique  employé  étant  noté,  on  ajoutera  de  la 
potasse  jusqu'à  coloration  persistante.  Alors,  en  retranchant  le  volume  d’acide 
chlorhydrique  correspondant  à la  potasse  mise  en  œuvre,  il  restera  la  quantité 


Fig.  351.  — Stérilisateur  de  M.  d’Arsonyal  Fig.  352.  — Stérilisateur 
par  simple  pression  de  CO2.  de  M.  d’Arsonval,  par 

pression  et  filtration. 

juste  nécessaire  pour  déplacer  tout  l’acide  carbonique,  dont 
un  simple  calcul  d’équivalents  donnera  le  poids.  » 

D’autre  part  nous  savons  doser  l’acide  carbonique  libre  (procédés  de  Bretet, 
au  bleu  C4B  Poirier).  La  différence  entre  1 anhydride  carbonique  libre  et 
l’anhydride  carbonique  total  donne  celui  qui  est  à l’état  de  combinaison. 


Réactif.  — Dans  les  laboratoires,  1 anhydride  carbonique  sert  à faire  des 
atmosphères  artificielles,  à transformer  les  carbonates  insolubles  en  carbo- 
nates solubles. 

A l’état  liquide,  M.  d’Arsonval  l'a  employé  pour  stériliser  à froid  divers 
liquides  organiques,  soit  par  simple  pression  à l’autoclave  (fîg.  351),  soit  par 
filtration  à la  bougie  d’alumine  sous  pression  (fig.  352). 
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Fig.  353.  — Cryogène  Caii.letet. 

Dans  les  filtrations  opérées  sous  pression,  la  richesse  en  substances  col- 
loïdes du  liquide  filtré  est  en  relation  avec  la  pression  exercée  sur  le  liquide; 
ainsi  sur  un  mélange  de  peptone  et  d’albumine  d’œuf,  on  peut  graduer  la 
pression  de  façon  que  la  peptone  passe  d’abord  presque  seule  (d’Arsonval). 

Sous  ce  même  état  liquide,  M.  Caii.letet  a employé  l’anhydride  carbonique 
pour  la  construction  d’un  appareil,  le  cryogène , destiné  à l’obtention  facile 
de  très  basses  températures  ( — 80°)  (fig.  353). 

Usages.  — Dans  l’industrie,  il  est  employé  pour  la  fabrication  du  sucre,  de 
la  céruse,  dans  un  procédé  spécial  de  panification,  dans  la  préparation  des 
eaux  gazeuses,  contre  l'incendie  ( mata-fuegos ),  etc. 

A l’état  liquide,  on  l’emploie  comme  agent  frigorifique,  pour  transvaser 
les  bières  et  les  distribuer,  pour  la  conservation  des  denrées  alimentaires. 


ANHYDRIDE  CARBONIQUE 

L’action  microbicide  de  l’acide  carbonique  déjà  prononcée  à froid  et  sans 
pression  (Bourquei.ot,  Monfusco)  devient  irrésistible  quand  on  1 emploie  sous 
pression  prolongée  et  surtout  à 40°,  température  incapable  de  coaguler  les 
albuminoïdes. 
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pour  la  fabrication  des  eaux  gazeuses,  en  métallurgie  pour  produire  des  pres- 
sions énormes,  etc. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques.  — Eau  gazeuse.  Potion  de 
Rivière. 

Le  gaz  carbonique  étant  mis  en  contact  avec  la  peau,  détermine  d’abord 
un  picotement  léger  qui  se  transforme  bientôt  en  une  sensation  de  chaleur 
avec  ou  sans  rougeur  de  la  peau  ; cette  sensation  se  produit  surtout  au  péri- 
née et  au  scrotum  : à cela  succède  un  certain  degré  d’anesthésie.  Mis  en  con- 
tact avec  les  muqueuses  ou  avec  la  peau  dépouillée  de  son  épiderme,  il  pro- 
duit des  effets  semblables  aux  précédents  mais  plus  rapides  et  plus  marqués. 
Il  favorise  la  cicatrisation  des  plaies,  des  ulcères  atoniques  et  gangréneux, 
des  plaies  diphtéritiques  ou  de  mauvaise  nature  : ce  gaz,  injecté  dans  le  tissu 
cellulaire  sous-cutané,  dans  le  voisinage  de  tendons  divisés,  active  la  répa- 
ration de  ces  tendons,  tandis  que  l’oxygène  la  retarde  et  que  l’azote  ne  fait 
rien. 

Respiré  en  forte  quantité,  il  produit  des  effets  dont  nous  parlerons  plus 
loin;  en  petite  quantité,  il  produit  des  effets  antispasmodiques;  c’est  à 
lui  qu’on  avait  attribué  le  calme  des  phtisiques  qu’on  faisait  séjourner  dans 
les  étables  ; mais  il  faut  tenir  grand  compte  de  l’humidité  et  de  la  chaleur 
douce. 

Introduit  dans  le  tube  digestif,  il  produit  des  effets  rafraîchissants  et 
désaltérants  : il  active  les  décrétions  de  l’estomac  et  de  l’intestin  ; il  modère 
la  sensibilité  de  la  muqueuse  stomacale,  ce  qui  fait  que  l’eau  de  Seltz  est  un 
anti-émétique.  Si  l’estomac  est  vide,  il  est  absorbé  et  il  s’élimine  par  les  voies 
respiratoires,  la  peau  et  les  reins;  les  urines  sont  augmentées  ; si  l’estomac 
est  plein  d’aliments,  il  n’est  pas  absorbé  et  il  s’élimine  sous  forme  de  vents 
ou  d’éructations.  Quand  on  en  absorbe  trop  souvent,  l’appétit  d’abord  accru, 
diminue  ; il  se  produit  du  météorisme,  de  l’inquiétude,  et  même  quelques 
symptômes  d’ivresse  ; mais  on  n’observe  pas  de  symptômes  graves.  — A dose 
thérapeutique,  il  modifie  la  sensibilité  ; c’est  de  cette  manière  que  l’on  peut 
se  rendre  compte  de  ses  effets. 

D’après  Chauveau,  la  quantité  de  carbone  brûlé  en  une  minute,  par  le  tissu 
musculaire  au  repos,  équivaut  en  moyenne  à 0,000 001  90  du  poids  du 
muscle  ; à l’état  de  travail,  ce  chiffre  devient  0,00051. 

A plusieurs  reprises,  Brown-Séquard  a appelé  l’attention  sur  ses  propriétés 
anesthésiques,  en  inhalations  ou  en  pulvérisations  sur  le  larynx  ; dans  un 
cas  de  lumbago,  il  a obtenu  un  succès  complet.  Cette  anesthésie  dure  assez 
longtemps;  il  l’a  vue  persister  jusqu’à  trente-six  heures. 

Weill,  partant  des  travaux  faits  par  Brown-Séquard,  à savoir  que  l’acide 
carbonique  est  un  anesthésique  du  larynx  et  même  général,  qu’il  ne  produit 
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« 

aucun  effet,  si  son  administration  a été  précédée  de  la  section  des  nerfs 
laryngés  supérieurs,  qu’il  ne  la  produit  que  d’un  seul  coté  du  corps,  si  un 
seul  des  deux  nerfs  a été  sectionné,  toutes  expériences  démonstratives  de 
l’action  inhibitrice  de  ce  corps,  Weill  a proposé  de  l’employer  contre  les 
dyspnées  des  tuberculeux  et  des  emphysémateux  albuminuriques. 

Pour  l’administrer,  il  emploie  l’appareil  à oxygène  de  Limousin;  les  séances 
répétées  une  ou  deux  fois  par  jour  durent  de  deux  à cinq  minutes  et  la 
dose  d’acide  carbonique  varie  de  deux  à quatre  litres  pour  chaque  inhala- 
tion ; celles-ci  n’ont  jamais  eu  aucun  effet  iàchcux. 

Ces  mêmes  propriétés  analgésiques  l’ont  lait  employer  contre  la  dou- 
leur produite  par  les  brûlures  ; il  suffit  de  faire  couler  sur  la  partie  ma- 
lade, lentement  et  sans  interruption,  le  contenu  d’un  siphon  d eau  de 
Seltz. 

On  l’emploie  contre  les  mauvaises  digestions,  la  constipation  habituelle,  les 
crampes  de  l’estomac,  les  vomissements  : cependant  la  potion  de  Rivière  qui 
n’agit  que  par  le  gaz  carbonique  qu'elle  contient,  n’est  pas  aussi  anti-émé- 
tique qu’on  le  croit;  elle  n’agit  que  quand  il  y a excès  de  sensibilité  de  l’es- 
tomac. Les  eaux  gazeuses  simples  rendent  des  services  dans  la  diathèse 
phosphatique.  Dans  la. goutte,  le  rhumatisme,  la  fièvre  typhoïde,  il  faut 
employer  la  limonade  gazeuse  au  citron,  parce  que  les  sucs  végétaux  rendent 
les  urines  alcalines.  On  l’emploie  pour  calmer  les  douleurs  des  plaies  et  des 
ulcères,  les  douleurs  du  carcinome  utérin,  corriger  la  mauvaise  odeur  des 
ulcères  cancéreux  et  améliorer  la  suppuration,  car  l'acide  carbonique  est 
antiseptique  ; on  en  a fait  des  injections  dans  le  vagin  pour  combattre  les 
douleurs  utérines  qui  accompagnent  Révolution  menstruelle  ; on  l’a  con- 
seillé dans  la  métrite  ; pour  faire  ces  injections,  Fordos  a proposé  un  appareil 
spécial;  il  ne  présente  aucun  avantage. 

Le  Dr  Bergeon  a préconisé  l’emploi  des  injections  rectales  d’acide  carbo- 
nique seul  ou  mêlé  à 1 hydrogène  sulfuré  (voy.  p.  <302).  Ce  gaz  était  préparé 
au  moment  du  besoin.  Le  D1'  Ephraïm  a employé  et  utilisé  pour  cet  usage  le 
gaz  obtenu  au  moyen  de  1 acide  liquéfié  ; il  en  aurait  retiré  de  bons  effets 
dans  la  chloro-anémie  grave,  l’asthme  et  l’emphysème  pulmonaire. 

Les  eaux  que  l’on  peut  considérer  comme  agissant  essentiellement  par 
l’acide  carbonique  sont  les  eaux  de  Seltz  ou  de  Selters,  de  Fougues,  de 
Condillac,  de Chateldon (légèrement  ferrugineuses),  de  Saint-Galmicr,  de  Bar, 
Saint-Myon,  Chabetout,  etc. 

Le  vin  de  Champagne  est  une  forme  agréable  d’administrer  l’acide  carbo- 
nique. 

L’acide  carbonique  neigeux  comprimé  fortement  dans  un  moule  conique 
prend  la  forme  d’un  bâton  qui  se  maintient  tel  quel  pendant  plusieurs  heures 
et  peut  ainsi  servir  à la  production  de  l’anesthésie  locale  ; en  effet,  il  suffit 
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d’effleurer  avec  ce  bâton  le  champ  opératoire  pour  y provoquer  immédiate- 
ment une  insensibilité  complète. 

Toxicologie.  — L’acide  carbonique,  à dose  toxique,  abolit  à la  fois  les  fonc- 
tions des  nerfs  et  des  muscles.  Le  séjour  dans  une  atmosphère  fortement 
chargée  d’acide  carbonique  est  rapidement  mortel  ; quand  la  proportion  de 
ce  gaz  est  considérable,  l’oxygène  ne  peut  plus  pénétrer  dans  le  sang  et  la 
mort  est  rapide;  s’il  y a une  proportion  moindre,  on  observe  l’impossibilité 
des  mouvements,  la  perte  de  la  connaissance,  le  ralentissement  de  la  circu- 
lation et  de  la  respiration,  l’abaissement  de  la  température  et  la  dilatation  de 
la  pupille. 

Lésions. — Le  cadavre  se  conserve  longtemps,  la  coloration  verte  apparaît 
plus  tard,  et  la  putréfaction  s’établit  plus  lentement.  Le  sang  est  plus  ou 
moins  noir  et  les  tissus  offrent  une  couleur  sombre. 


Traitement.  — Il  faut  faire  respirer  de  l’oxygène  ou  de  l’air  aussi  pur  que 
possible.  Les  courants  ascendants  sont  utiles. 


CARBONATES 

On  connaît  des  carbonates  monométalliques,  bimétalliques  et  des  hydro- 
carbonates. 

Les  carbonates  monométalliques  sont  en  général  peu  stables  et  se  disso- 
cient très  facilement. 

Etat  naturel.  — Les  carbonates  sont  assez  répandus  dans  la  nature.  Citons  : 
Cérusite,  malachite,  azurite,  sidérose,  diallogite,  smithsonite,  dolomie,  chaux 
carbonatée,  withérite,  strontianite,  carbonates  alcalins,  etc. 

M.  Bertiielot  et  André  ont  constaté  l’extrême  diffusion  des  carbonates 
dans  les  plantes  et  leur  grande  importance  physiologique. 

Préparation.  — 1°  Par  double  décomposition  au  moyen  des  carbonates 
alcalins. 

2°  Les  bicarbonates  se  préparent  par  l’action  de  l’anhydride  carbonique 
sur  les  carbonates. 

Propriétés  physiques.  — Seuls  les  carbonates  alcalins  sont  solubles  ; les 
bicarbonates  de  calcium,  de  baryum,  de  magnésium,  de  fer,  sont  un  peu  solu- 
bles dans  l’eau. 

Les  bicarbonates  alcalins  sont  moins  solubles  que  les  carbonates. 

Les  carbonates  sont  inodores  à l’exception  du  carbonate  d’ammoniaque. 

Propriétés  chimiques.  — La  chaleur  les  décompose  tous,  excepté  les  carbo- 
nates alcalins  et  le  carbonate  de  baryum;  aidée  d’un  courant  de  vapeur 
d’eau  ou  de  tout  autre  gaz  inerte,  elle  les  décompose  tous. 
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A froid,  l’action  des  métalloïdes  est  nulle:  à chaud,  l’oxygène,  le  soufre  et 

le  chlore  se  comportent  comme  avec  les  oxydes. 

L'hydrogène  fournit  de  l’oxyde  de  carbone  et  un  oxyde  ou  un  métal,  sui- 
vant nue  l’oxyde  n’était  pas  ou  était  réductible  par  l'hydrogène. 

Le  charbon  réduit  tous  les  carbonates  excepté  les  terreux  cl  les  al  idmo- 
terreux.  On  obtient  le  métal  et  de  l’oxyde  de  carbone,  ou  meme  de  1 acide 

carbonique  si  l’oxyde  est  facilement  réductible. 

Le  phosphore  les  décompose  à chaud;  il  se  produit  des  phosphates. 

La  plupart  des  acides  décomposent  les  carbonates.  , , 

Les  bases  solubles  auxquelles  correspond  un  carbonate  msolu  i e t ecomp 
senties  carbonates  alcalins  (préparation  des  hydrates  potassique  et  sodique) 
Tous  les  sels  solubles,  dont  la  base  n’est  pas  un  alcali,  précipitent  par  es 

carbonates  alcalins.  . . 

Les  carbonates  solubles  sont  alcalins  au  tournesol  ; les  bicarbonates  le 

sont  moins  et  sont  neutres  à la  phtaléine. 

Le  bleu  C4B  est  neutre  en  présence  des  carbonates  alcalins;  il  rougit  eu 

présence  des  alcalis  caustiques. 

Caractères.  — Traités  par  les  acides,  les  carbonates  dégagent  de  1 anhy- 
dride carbonique,  dont  nous  connaissons  les  caractèies. 

Les  bicarbonates  se  distinguent  des  carbonates  : 

1°  Parce  qu’ils  ne  précipitent  pas  les  sels  magnésiens  , 

2°  Parce  qu’ils  ne  colorent  pas  la  phtaléine. 

Ces  caractères  laissent  beaucoup  à désirer. 

Dosage.  — (Voy.  Anhydride  carbonique.) 
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12  = 15,78 
Ci  = 84,22 

76  100,60 


CS2  = 76 


C = 
S’  — 


Synonymie.  — - Anhydride  sulfocarbonique.  Bisulfure  de  carbone. 

Historique.  — Ce  corps  a été  découvert  par  Lampadius,  en  1 196. 

Préparation.  — Le  sulfure  de  carbone  se  prépare  dans  1 industrie  comme 
dans  les  laboratoires,  en  faisant  passer  un  courant  de  vapeurs  de  soufre  sur 
du  charbon  porté  au  rouge  (fig.  354).  Ainsi  obtenu,  il  est  mélangé  de  divers 
produits  qui  lui  communiquent  une  odeur  désagréable. 

Purification.  — 1°  On  le  met  en  contact  avec  du  cuivre  métallique  jusqu’à 
ce  que  ce  dernier  ne  noircisse  plus  ; on  distille  ensuite  après  addition  d un 
ou  deux  centièmes  d’axonge  ; 
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“ 0n  aJoute  au  sulfure  à purifier  un  léger  excès  de  brome,  de  manière 
<lu  il  garde  une  teinte  rouge  persistante  (1/2  C.C.  de  brome  par  litre  est  plus 
que  suffisant)  ; on  laisse  en  contact  pendant  quelques  heures  et  on  enlève  le 
brome  en  agitant  quelques  instants  avec  un  léger  excès  de  lessive  des  savon- 
niers , on  décante  la  lessive  alcaline  et  on  lave,  au  besoin,  une  ou  deux  fois 
à 1 eau  distillée. 

Si,  après  ces  opérations,  le  sulfure  restait  trouble,  par  le  fait  de  l’eau 


Fig.  354.  — Préparation  du  sulfure  de  carbone. 


entraînée,  il  suffirait  de  le  mettre  en  contact  avec  un  peu  de  chlorure  de 
calcium  sec  et  de  filtrer. 

Propriétés.  — « Le  sulfure  de  carbone  du  commerce  présente  une  odeur 
repoussante  due  à diverses  impuretés.  Quand  il  est  suffisamment  purifié,  il 
constitue  un  liquide  limpide,  incolore,  dont  l’odeur  spéciale  est  très  affai- 
blie ; il  est  neutre  aux  réactifs  colorés.  Sa  densité  est  de  1,271  à -h  lh". 
Il  bout  à 46°.  Il  est  très  inflammable  et  brûle  avec  une  flamme  bleue.  Il 
est  insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  Il  est  le  meil- 
leur dissolvant  du  phosphore  ordinaire,  des  corps  gras  et  des  huiles  vola- 
tiles. 

Observations.  — Ce  corps  est  très  dangereux  à manier  à cause  de  ses 
vapeurs  délétères  et  éminemment  inflammables.  » (Codex  1884.) 

Sa  saveur  est  âcre  ; il  est  très  réfringent  ; il  est  très  dilatable  ; sa  densité 
de  vapeur  est  de  2,64o  ; son  évaporation  dans  le  vide  produit  un  froid  de 
— 58°.  Il  se  solidifie  à — 116°. 
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Un  litre  d’eau  en  dissout  : 

A 0°  2^,04  ; 

A 15°  1 gr,87  ; . 

A 49"  0?1 ,14. 

La  présence  dans  l’eau  de  sulfo-oléates,  de  savon,  de  pétrole,  d essence  de 
térébenthine,  augmente  beaucoup  sa  solubilité.  Si,  par  exemple,  à une 
solution  contenant  150  grammes  de  savon,  on  incorpore  du  pétrole,  on  peut, 
en  agitant  quelques  instants,  faire  dissoudre  200  grammes  de  sulfure  de  car- 
bone par  litre  ; cette  solution  peut  être  diluée  à volonté  sans  que  le  sulfure 
se  précipite. 

Propriétés  chimiques.  — Sous  l influence  du  chlore,  il  donne  du  chloruie 
de  carbone. 

En  présence  de  l’eau,  il  s’altère  et  paraît  donner  des  produits  d oxydation. 
C’est  un  sulfacide  puissant  ; c’est  aussi  un  sulfurant  énergique. 

Au  contact  de  l’alcool,  il  produit  de  l’hydrogène  sulfuré. 

Il  jouit  de  propriétés  antiseptiques. 

Réactif.  — Dans  les  laboratoires,  on  l’emploie  pour  recueillir  et  reconnaître 
de  petites  quantités  d’iode;  il  sert,  comme  dissolvant  des  corps  gras,  pour 
l’extraction  du  parfum  des  plantes,  etc. 

Caractères  et  dosage.  — On  recherche  le  sulfure  de  carbone,  en  faisant 
barboter  dans  une  solution  alcoolique  de  potasse  1 air  dans  lequel  on  le 
recherche  ; il  se  forme  du  xanthatc,  ou  éthyl-di-sulfocarbonate  de  potas- 
sium : en  ajoutant  une  goutte  de  sulfate  de  cuivre,  il  se  forme  un  précipité 
de  xanthate  de  cuivre  d’une  belle  couleur  jaune.  Ce  xanthate  peut  être  dosé 
au  moyen  d’une  liqueur  titrée  d iode  (Gastine). 

Usages.  — Dans  l’industrie,  il  sert  au  dégraissage  des  toisons,  pour 
extraire  les  matières  grasses,  pour  dissoudre  les  résines,  le  souire,  le  phos- 
phore, pour  la  vulcanisation  du  caoutchouc,  pour  combattre  le  phylloxéra,  etc. 

Usages  médicaux.  — L’étude  médicale  de  ce  corps  a été  faite  avec  soin  par 
Dujardin-Beaumetz. 

1°  Par  les  voies  digestives,  même  à la  dose  de  500  grammes  par  jour,  chez 
l’homme,  Veau  sulfo carbonée  n’a  jamais  produit  aucun  effet  nuisible  ; les 
chiens  soumis  à ce  traitement  pendant  des  mois  ont  gardé  toute  leur  vigueur 
et  toutes  leurs  forces  génésiques. 

Pour  le  sulfure  de  carbone  pur  : à doses  massives,  de  10  a 20  grammes 
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par  jour,  on  observe  de  la  diarrhée  et  des  vomissements  : à petites  doses 
longtemps  continuées  chez  les  animaux,  on  observe  les  accidents  décrits,  en 
1856,  par  Delpech  : paresse  dans  les  membres,  diminution  de  la  rapidité  des 
mouvements  ; ces  accidents  disparaissent  rapidement  quand  on  cesse  l’admi- 
nistration de  ce  corps. 

2°  Voie  pulmonaire . — Ce  corps  est  un  anesthésique,  mais  d’un  usage 
dangereux  ; la  tolérance  est,  du  reste,  variable  avec  les  animaux. 

3°  Voie  cutanée.  — Lorsqu’on  applique  du  sulfure  de  carbone  sur  la  peau, 
on  observe  deux  ordres  de  phénomènes  : du  refroidissement  d’abord,  ce  qui 
permet  d’obtenir  l’anesthésie  locale,  puis,  presque  aussitôt,  une  congestion 
et  une  rubéfaction  très  vive. 

4°  Voie  hypodermique.  — On  obtient  des  escarres  plus  ou  moins  étendues. 

5Ù  Voie  vasculaire.  — On  a pu  injecter  dans  les  veines  20  grammes  d’eau 
sulfocarbonée  par  kilogramme  d’animal,  sans  déterminer  aucun  phénomène 
toxique. 

Elimination.  — Il  s’élimine  surtout  par  les  voies  respiratoires,  toujours 
un  peu  par  les  urines,  peut-être  par  la  peau. 

Emploi.  — Le  sulfure  de  carbone,  soit  pur,  soit  mélangé  à la  moitié  de 
son  poids  d'essence  de  menthe,  est  employé  comme  révulsif  contre  les 
névralgies  : il  suffit  de  verser  sur  de  l’ouate  du  sulfure  de  carbone,  de 
placer  cette  ouate  sur  le  point  que  l’on  veut  rubéfier  et  de  couvrir  le  tout  de 
taffetas  gommé.  Au  bout  de  trente  secondes,  la  douleur  devient  vive,  on  enlève 
l'ouate,  et  il  suffit  d’activer  l’évaporation  du  sulfure  de  carbone  en  agitant 
l’air  pour  faire  disparaître  les  phénomènes  douloureux. 

A l’intérieur,  on  emploie  X eau  sulfocarbonée  (sulfure  de  carbone  pur, 
25  grammes;  essence  de  menthe,  50  gouttes;  eau,  500.  Agitez,  laissez  dépo- 
ser. Renouvelez  l’eau  à mesure  qu’on  puise).  On  en  prend  de  4 à 10  cuille- 
rées à bouche  par  jour  dans  un  demi-verre  de  lait  ou  d’eau  rougie  dont 
l’odeur  n’est  pas  changée. 

Ce  traitement  est  employé  dans  les  diarrhées,  la  fièvre  thyphoïde,  etc.  Il 
désinfecte  les  garde-robes  et  en  détruit  les  propriétés  infectieuses. 

Toxicologie.  — Les  ouvriers  qui  emploient  le  sulfure  de  carbone  sont  sujets 
à des  accidents  toxiques  ; l’empoisonnement  peut  être  aigu  ou  chronique  ; 
dans  la  forme  aiguë,  on  observe  deux  périodes  : la  première,  d’excitation  ; 
la  seconde,  de  collapsus  ; dans  la  première,  il  y a des  vertiges,  des  éblouis- 
sements, de  la  céphalalgie  ; les  membres  sont  sujets  à des  crampes  ; 
les  articulations  causent  de  la  douleur  qu’augmente  encore  la  pression.  Le 
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patient  rit,  pleure,  parle  sans  raison;  quelquefois  survient  le  déliré  et  1 alie- 
nation mentale  ; l’appétit  est  exagéré  ; dans  la  deuxième  période,  la  sensibi- 
lité est  diminuée  ; il  y a de  l’anesthésie  locale,  ou  même  générale  ; la  cépha- 
lalgie continue  ; on  observe  une  faiblesse  générale,  et  quelquefois  même  de 
la  paralysie.  L’appétit  disparaît.  Il  y a de  grands  rapports  entre  cette  intoxi- 
cation, l’alcoolisme  et  l’anesthésie. 

Le  Dr  Marie  a étudié  avec  soin  les  accidents  d’hystérie  produits  dans 
cette  intoxication. 


Prophylaxie.  — Ventiler  avec  le  plus  grand  soin  les  ateliers  dans  lesquels 
on  travaille  le  sulfure. 

Dans  les  premiers  temps  de  cette  industrie,  les  accidents  toxiques  étaient 
fréquents;  aujourd’hui,  ils  sont  très  rares,  presque  inconnus;  cela  tient  à ce 
que  les  appareils  de  fabrication  sont  mieux  construits,  que  les  ateliers  sont 
plus  ventilés  et  que  le  sulfure  est  plus  pur  et  surtout  contient  beaucoup  moins 
d’hydrogène  sulfuré,  auquel  on  peut  très  probablement  rapporter  un  certain 
nombre  des  accidents  attribués  au  sulfure  de  carbone. 


SULFO-CARBONATES 

Préparation.  — 1°  On  fait  réagir  les  sulfo-bases  sur  le  sulfure  de  caibone. 
On  réussit  surtout  bien  en  solution  alcoolique. 

2°  Industriellement,  on  prépare  le  sulfo-carbonate  de  potassium,  en  faisant 
réagir  la  potasse  sur  le  sulfure  de  carbone. 

3 CS2  + 6 KHO  = CO»K*  + 2 CS*K*  + 3 11*0 

Propriétés.  — Les  sulfo-carbonates  alcalins  et  alcalino-terreux  sont  solu- 
bles dans  l’eau  ; les  autres  sont  insolubles,  mais  se  dissolvent  assez  bien  dans 
une  solution  des  premiers. 

Les  sulfo-carbonates  alcalins  sont  jaunes.  Chauffés,  ils  entrent  en  fusion 
avant  de  se  décomposer. 

Leurs  solutions  concentrées  sont  assez  stables;  les  dissolutions  étendues 
se  décomposent  peu  à peu,  se  transforment  en  carbonates  et  laissent  dégagei 
de  l’hydrogène  sulfuré. 

L’acide  chlorhydrique  les  décompose  ; le  sulfure  de  carbone  se  dépose  sous 
forme  d’une  huile  jaune. 

Le  sulfate  de  cuivre,  celui  de  zinc,  les  bisulfites  alcalins  et  un  certain 
nombre  de  sels  décomposent  les  sulfo-carbonates  et  mettent  le  sulfure  de 
carbone  en  liberté. 

Dosage.  — On  dose  les  sulfo-carbonates  en  mettant  le  sulfure  de  carbone 
en  liberté  par  les  bisulfites  alcalins  ou  le  sulfate  de  zinc  ; ce  sulfure  de  car- 
bone peut  être,  ou  mesuré  directement  (Gélis),  ou  dissous  dans  le  pétrole 
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dont  on  mesure  l’augmentation  de  volume  (Muntz),  ou  encore ‘reçu  dans  une 
solution  alcoolique  de  potasse  oii  il  se  transforme  en  xanthate  que  l’on  titre 
par  l’iode  (Gastine). 


V oxy sulfure  de  carbone  CSO  est  un  gaz  incolore,  deux  fois  plus  dense 
que  l’air,  d’une  odeur  à la  fois  résineuse  et  sulfurée.  11  se  dissout  dans  son 
volume  d’eau  à laquelle  il  communique  une  saveur  sucrée,  suivi  de  picote- 
ments. Cette  solution  ne  tarde  pas  à se  décomposer,  en  donnant  de  l’hydro- 
gène sulfuré  et  de  l’acide  carbonique. 

COS  + ICO  = CO2  + ICS 

Thann  admet  la  présence  de  ce  gaz  dans  l’eau  thermale  de  Harkang  en 
Hongrie.  Il  ne  serait  pas  étonnant  que  ce  gaz  fût,  dans  bien  des  cas,  le  prin- 
cipe minéralisateur  des  eaux  sulfureuses  qui  en  renferment  les  produits  de 
décomposition. 


SILICIUM 


Si  = 28 


Historique.  — lia  été  découvert  par  Berzelius  en  1808. 

Préparation.  — On  le  connaît  sous  trois  états,  amorphe,  graphitoïde, 
cristallisé.  Si  on  décompose  le  lluosilicate  de  potassium  par  le  sodium,  il  est 
amorphe  ; par  l’aluminium,  il  est  graphitoïde  ; par  le  sodium  et  le  zinc,  il  est 
cristallisé. 

Propriétés.  — Le  silicium  amorphe  est  une  poudre  brune  facilement  com- 
bustible qu’attaquent  le  chlore,  les  acides  chlorhydrique  et  iluorhydrique  et 
que  l’électricité  change  en  silicium  graphitoïde. 

Le  silicium  graphitoïde  possède  les  propriétés  physiques  du  graphite;  il 
raie  le  verre  ; ses  propriétés  chimiques  ne  diffèrent  pas  de  celles  du  silicium 
amorphe. 

Le  silicium  cristallisé  appartient  au  système  cubique  ; il  est  irisé,  d’un 
éclat  métallique  ; sa  densité  est  de  2,49;  il  est  beaucoup  moins  dur  que  le 
carbone  et  le  bore  cristallisés.  Il  ne  s’oxyde  pas  sensiblement  au  rouge;  il 
n’est  attaqué  que  par  un  mélange  d’acides  Iluorhydrique  et  azotique. 

La  chimie  du  silicium  possède  une  grande  analogie  avec  celle  du  carbone; 
cette  analogie  se  poursuit  surtout  dans  les  composés  de  la  chimie  organique  : 
c’est  à cause  de  cette  communauté  de  propriétés  que  nous  dirons  quelques 
mots  de  l’hydrogène  silicié  ou  silico-méthane,  du  silici-chloroforme,  silici- 
iodoforme,  etc. 


HYDROGÈNE  SILICIÉ  OU  SILICO-MÉTIIANE.  SiH‘ 

On  l’obtient  en  décomposant  le  siliciure  de  magnésium  par  l’acide  chlor- 
hydrique. 

C’est  un  gaz  incolore,  insoluble  dans  l’eau,  spontanément  inflammable. 


SIL1CI URES 


La  composition  des  siliciures  métalliques  est  variable. 
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SILICIUM  ET  ÉLÉMENTS  HALOGÈNES 


Outre  les  combinaisons  saturées  SiCP,  etc.,  on  en  connaît  dont  chaque 
molécule  renferme  deux  atomes  de  silicium  échangeant  entre  eux  une  atomi- 
cité et  répondant  par  suite  aux  composés  éthylés  du  carbone;  il  en  existe 
dans  lesquels  les  atomicités  du  silicium  sont  satisfaites  par  divers  éléments  ; 
c’est  ainsi  que  l’on  obtient  le  silici-chloroforme,  le  silici-iodoforme,  etc. 


FLUORURE  DE  SILICIUM.  SiFT 


Ce  gaz  se  prépare  en  chauffant  un  mélange  de  spath  fluor,  de  sable  et 
d’acide  sulfurique. 

2 CaFl2  + SiO2  + 2 SO‘II2  = 2 SCDCa  + 2 IPO  + SiFl4 

C’est  un  gaz  incolore,  fumant,  d’une  odeur  irritante;  l’eau  le  décompose 
en  silice  et  acide  fluosilicique. 

3 Si  Fl4  + 2 II20  = SiO2  + 2 SiFFlI2 


ACIDE  FLUOSILICIQUE  SiFITT2  = SiFT,2HFl 


Préparation.  — Pour  le  préparer,  on  fait  arriver  le  fluorure  de  silicium 
dans  un  ballon  contenant  de  l’eau  (Voy.  l’équation  à propos  du  fluorure  de 
silicium)  ou  mieux  encore  dans  une  solution  d’acide  fluorhydrique. 

Si  Fl 4 + 2 II Fl  — Si  F16H2 


On  pourrait  encore  dissoudre  de  la  silice  dans  l’acide  fluorhydrique. 

La  solution  obtenue  est  concentrée  au  bain-marie. 

Propriétés.  — Kessler  a pu  obtenir  l’hydrate  SiFl'dl2,  21PO.  En  général, 
c’est  un  liquide  fumant,  très  acide,  qui  s’évapore  sans  résidu  dans  une  cap- 
sule de  platine,  attendu  que  l’acide  fluosilicique  se  dédouble  en  fluorure  de 
silicium  et  acide  fluorhydrique. 

La  solution  concentrée  d’acide  fluosilicique  dissout  la  silice  à chaud  en 
produisant  de  l’eau  et  du  fluorure  de  silicium,  réaction  inverse  de  celle  qui 
donne  naissance  à l’acide  fluosilicique.  Si  les  produits  de  la  réaction  sont 
dirigés  dans  un  récipient,  ils  réagissent  de  nouveau  l’un  sur  l’autre  ; c’est  là 
un  moyen  pour  transformer  une  silice  compacte  en  silice  gélatineuse. 

Caractères.  — 1°  Avec  le  chlorure  de  baryum,  l’acide  fluosilicique  donne 
un  précipité  cristallin  ; il  ne  précipite  pas  par  le  chlorure  de  strontium. 

2°  Avec  l’acétate  de  plomb  en  excès,  il  donne  un  précipité  blanc. 


FLUORURE  DE  SILICIUM 


oGl 


8°  Avec  les  sels  de  potassium,  on  ne  remarque  d’abord  aucun  précipité, 
mais  bientôt  le  mélange  offre  des  reflets  irisés  et  il  se  forme  une  couche 
inférieure,  gélatineuse,  semi-transparente.  Le  précipité  gélatineux,  recueilli 
sur  un  filtre  et  séché,  se  transforme  en  une  poudre  blanche  très  fine. 

4°  En  chauffant  un  fluosilicate  avec  de  l’acide  sulfurique  concentré,  il  se 
dégage  de  l’acide  fluorhydrique  et  du  fluorure  de  silicium  gazeux,  répandant 
à l’air  d’épaisses  fumées  blanches  : si  l’expérience  est  laite  dans  un  vase  en 
platine  recouvert  avec  une  lame  de  verre,  celle-ci  est  rongée  ; le  résidu  est 
formé  par  les  sulfates  correspondant  aux  fluosilicates. 

o°  L’ammoniaque  en  excès  précipite  de  la  silice  hydratée,  tandis  qu  i se 
forme  du  fluorure  d’ammonium. 


Réactif.  — Cet  acide  est  employé  comme  réactif  des  sels  de  baryum  et  de 
potassium. 

Dosage.  — 1°  L’acide  Ûuosilicique  pur  peut  être  dosé  par  les  procédés 
acidimétriques  habituels. 

2°  Hors  ce  cas,  on  lui  ajoute  du  chlorure  de  potassium  en  excès,  puis  un 
volume  d’alcool  concentré  égal  au  volume  total  du  mélange  ; on  recueille  sui 
un  filtre  pesé  le  fluosilicate  de  potassium  ; on  le  lave  avec  un  mélange  à 
volume  égal  d’alcool  et  d’eau.  On  pèse  après  dessiccation  a 100  . 

xVu  liquide  alcoolique  séparé  par  filtration,  on  ajoute  de  1 acide  chloi hy- 
drique ; on  évapore  à siccité  ; on  reprend  le  résidu  par  1 acide  chloi hy- 
drique et  l’eau.  S’il  y a un  résidu  insoluble,  c’est  une  preuve  que  l’acide 
analysé  renfermait  un  excès  de  silice,  dont  on  déterminera  le  poids. 

3°  Au  lieu  de  peser  le  fluosilicate  de  potassium,  on  le  met  avec  le  filtre, 
un  peu  d’eau  et  quelques  gouttes  de  tournesol  dans  un  vase  à précipité  , on 
porte  à l’ébullition  et  on  ajoute  de  la  liqueur  normale  alcaline  jusqu’à  colo- 
ration bleue  persistante. 

La  réaction  qui  se  passe  est  la  suivante  : 

SiFD,  2KF1  + 4 KHO  = SiO2  + 6 KF1  + 21FO 


Un  C.C.  de  liqueur  N.  alcaline  correspond  donc  a 0sl,05fi  de  fluosilicate  de 
potassium. 

4°  Les  fluosiliciures  métalliques  sont  chauffés  avec  de  1 acide  sulfurique 
concentré  dans  un  vase  en  platine;  le  fluorure  de  silicium  et  1 acide  lluorlry- 
drique  se  volatilisent  ; les  bases  restent  a l’état  de  sulfates  et  peuvent  fré- 
quemment être  pesées  a cet  état  après  la  volatilisation  de  1 excès  d acide 
sulfurique. 

FLUOSILICATES  OU  FLUOSILICIURES 


L’acide  fluosilicique  est  un  acide  hibasique. 

Préparation.  — 1°  Directement  (fluosilicate  de  zinc)  ; 

2°  Par  double  décomposition. 

Propriétés.  — La  plupart  des  fluosilicates  sont  très  solubles  et  cristallisent 
facilement.  De  tous  ces  sels,  les  moins  solubles  sont  les  sels  alcalins  et  de 
baryum. 

CHIMIE  MÉDICALE. 
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Ils  possèdent  une  réaction  acide  et  une  saveur  amère. 

Calcin  és,  ils  abandonnent  du  fluorure  de  silicium  et  laissent  un  résidu  de 
fluorure. 

Usages.  — Ils  ont  été  employés  pour  la  fluatation  des  pierres  calcaires  : 
celles-ci  sont  imprégnées  d'une  solution  de  fluate  (nom  commercial)  de 
calcium,  de  zinc,  de  magnésium,  etc.;  il  y a dégagement  d’acide  carbonique 
et  production  lente  de  fluorures  métalliques  et  de  silice,  d’alumine  ou  de 
carbonates,  composés  insolubles  qui  pénètrent  la  pierre  et  la  mettent  à 
l’abri  des  agents  atmosphériques. 

Les  Huâtes  colorés  (cuivre,  chrome,  fer)  permettent  de  donner  à la  pierre 
l’apparence  de  marbres  durs,  imperméables,  diversement  colorés. 

Usages  médicaux.  — Ces  corps  jouissent  de  propriétés  antiseptiques  très 
prononcées  ; nous  en  reparlerons  à propos  du  fluosilicate  de  sodium. 

Le  tétra-chlorure  de  silicium  SiCl4  est  un  liquide  que  l’eau  décompose 
en  acide  chlorhydrique  et  silice.  L’alcool  le  transforme  en  éther  silicique 
Si  (OC-  II5)4. 

Vhexa-chlorure  di-silicique  Si-Cl°  est  décomposé  par  l’eau  à 0°  en  donnant 
un  hydrate  silici-oxalique  qui  reste  en  partie  dissous  dans  l’acide  chlorhy- 
drique produit. 

Le  silici-chloro  forme  SiHCl3  est  un  liquide  mobile,  fumant  à l’air.  L’eau 
le  convertit  en  une  poudre  blanche  qui  est  l’anhydride  silici-formique  (Sili)20:1  ; 
avec  l’alcool,  il  donne  l’éther  silici-formique  Sili  (OC2H5)3. 

Les  bromures  et  iodures  de  silicium  et  le  silici-iodo forme  sont  sans 
intérêt  pour  nous. 


COMBINAISONS  OXYGÉNÉES  DU  SILICIUM 


Outre  l’anhydride  silicique  SiO2,  on  connaît,  mais  seulement  à l’état 
d’hydrates  : 

L 'anhydride  silici-formique  ou  leucone  Si20:iH2 

L'hydrate  silici-oxalique  Si204H2 

Il  faut  y joindre  le  silicone  de  Woeiiler.  Si403  (?) 

Pour  en  finir  avec  les  composés  rares  du  silicium  signalons  Yoxyde 
Irichlor o -silicique  et  le  sulfhydrate  chloro-silicique  ou  trichloro-silici-mer- 
captan. 


ANHYDRIDE  SILICIQUE  OU  SILICE 
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SiO2  = 60 


Si  = 28  = 46,67 
O2  = 32  = 53,33 
60  100,00 


Etat  naturel.  — Ce  corps  se  trouve  en  petite  quantité  dans  les  urines  ; 
à l’état  anhydre,  il  se  présente  sous  trois  formes  principales  : A.  quartz 
hyalin  ; B.  agate  ; C.  quartz  terreux. 

A.  — QUARTZ  HYALIN 

La  forme  primitive  de  ce  corps  est  un  rhomboèdre  ; mais  on  le  trouve 
surtout  en  prismes  hexagonaux  pyramidés  ; par  épigénie,  on  peut  le 
rencontrer  sous  des  formes  étrangères.  Il  ressemble  un  peu  à la  chaux  phos- 
phatée quand  il  est  en  prismes  pyramidés  ; mais  il  s’en  distingue  par  sa 
plus  grande  dureté  et  sa  pyramide  plus  aiguë.  On  ne  peut  pour  ainsi  dire 
pas  le  cliver.  Les  galets,  les  sables,  les  grès,  sont  constitués  par  du  quartz 
de  cette  nature.  Sa  densité  est  de  2,65  ; sa  dureté  est  de  7.  Il  fait  feu  au 
briquet;  il  jouit  de  la  double  réfraction  ; quelquefois  des  substances  étran- 
gères le  colorent,  et  suivant  sa  couleur  on  lui  donne  divers  noms  : 

Incolore,  cristal  de  roche.  Hématoïde,  hyacinthe  de  compostelle. 

Violet,  quartz  améthyste.  Rose,  rubis  de  Bohême. 

Jaune,  topaze  de  V Inde.  Enfumé,  diamant  d'Alençon. 

Noir,  quartz  noir. 

Quand  il  renferme  de  l’amiante,  on  le  nomme  œil-de-chat. 

Le  quartz  se  trouve  dans  les  filons  des  terrains  anciens  ; il  constitue  la 
gangue  des  filons  métallifères  et  surtout  de  l’or.  Il  se  trouve  dans  les  roches 
granitoïdes  et  les  feldspaths. 

La  tridymite  est  une  variété  cristallisée  en  lames  hexagonales,  générale- 
ment groupées  par  3,  disséminées  dans  certaines  roches  trachytiques. 

Ses  caractères  physiques  sont  ceux  du  quartz,  sauf  sa  densité  qui  est  plus 
faible. 

B.  — AGATE 

Cette  série  se  dirige  en  trois  groupes  : 

oc  Agate  proprement  dite.  — L’agate  n’est  jamais  cristallisée  : elle  a de 
la  tendance  aux  configurations  concrétionnées  ; elle  est  d’une  transparence 
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imparfaite  et  susceptible  d’un  beau  poli.  Suivant  ses  dispositions,  elle  porte 
des  noms  différents  : 

La  calcédoine  a une  teinte  blanche,  bleuâtre  ou  verdâtre. 

L 'onyx  présente  des  couches  concentriques  de  couleur  variée.  Il  sert  à faire 
les  camées. 

La  cornaline  est  d’un  rouge  assez  homogène  ; elle  est  colorée  par  de 
l’oxyde  ferrique. 

La  chrysoprase  a une  couleur  vert  pomme  ; elle  est  colorée  par  du 

nickel. 

U héliotrope  est  coloré  en  vert. 

L’agate  se  trouve  dans  les  terrains  volcaniques  anciens  en  masses  con- 
erétionnées  ou  en  nodules  avec  des  géodes  de  quartz  hyalin  ou  améthyste, 
de  soufre,  de  calcaire. 

L’agate  sert  à faire  des  camées,  des  mortiers,  des  chapes  de  balance,  etc.  ; 
avant  la  guerre,  nous  tirions  la  plupart  de  ces  objets  d’Oberstein  en  Prusse. 

fl  Silex.  — Le  silex  a une  pâte  moins  fine  que  l’agate  et  n’est  pas 
susceptible  de  poli  ; il  n’a  pas  de  couches  concentriques  : il  se  subdivise  en 
3 sections. 

1°  Silex  corné.  Cassure  droite  mais  esquilleuse;  il  renferme  des  coquilles; 
2°  Silex  pyromaque.  Cassure  conchoïdale. 

3°  Silex  molaire.  Il  est  caverneux  ; il  se  trouve  surtout  à la  Ferté-sous- 
Jouarre  et  à Bergerac. 

y Jaspe.  — Les  jaspes  sont  un  mélange  d’agate,  de  silex  et  de  matières 
argilo-ferrugineuses.  On  rapporte  aux  jaspes  les  bois  silicifiés  et  la  lydienne 
( pierre  de  touche). 


C.  — QUARTZ  TERREUX 

Diverses  variétés  de  quartz  se  recouvrent  dans  les  calcaires  d’une  couche 
blanche  ; cette  couche  qui  peut  envahir  l’échantillon  entier  renferme  environ 
0,  20  de  calcaire  ; si  pour  une  cause  quelconque,  ce  calcaire  vient  à dispa- 
raître, on  a des  morceaux  de  silice  plus  légère  que  l’eau  que  l’on  désigne 
sous  le  nom  de  quartz  nectique. 

Préparation.  — Pour  la  plupart  des  usages  auxquels  elle  est  destinée, 
la  silice  doit  être  en  poudre  ; dans  les  laboratoires,  on  l’obtient  ainsi  par 
la  dessiccation  des  divers  hydrates  dont  nous  parlerons;  dans  l’industrie, 
diverses  silices  se  présentent  sous  forme  pulvérulente  : afin  de  pouvoir  pul- 
vériser la  silice  compacte,  il  faut  X étonner,  c’est-à-dire  la  porter  au  rouge 
puis  la  plonger  rapidement  dans  l’eau  froide. 

Par  divers  procédés,  on  a obtenu  la  reproduction  de  certaines  formes  de 
silice  existant  dans  la  nature. 
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Propriétés.  — La  silice  est  très  dure  ; elle  raie  le  verre  ; pulvérulente,  c est 
une  poudre  blanche,  légère,  rude  au  toucher. 

Elle  fond  au  chalumeau  oxhydrique. 

Elle  est  inattaquable  par  tous  les  acides,  sauf  1 acide  fluorhydrique  qui 
dissout  lentement  la  variété  cristallisée,  très  vivement  les  variétés  pulvé- 
rulentes. . . ... 

La  potasse  bouillante  attaque  à peine  la  silice  cristallisée  ; la  silice 

amorphe  commence  à se  dissoudre  même  à froid. 

La  silice  anhydre  est  insoluble  dans  l’eau. 

Caractères.  — La  silice  se  caractérise  par  sa  résistance  à la  plupart  des 
agents  et  par  l’action  qu’exercent  sur  elle  les  alcalis  et  l’acide  fluorhydrique. 

Dosage.  — Voyez  Silicates. 

Usages.  — Diverses  variétés  de  quartz  et  d’agate  sont  utilisées  en  joaille- 
rie ; le  quartz  est  employé  dans  la  construction  de  divers  instruments 
d’optique , l’agate  sert  à la  fabrication  de  mortiers,  pour  plans  et  couteaux 
de  suspension  dans  les  balances  de  précision. 

C’est  la  matière  principale  employée  en  céramique  et  en  verrerie. 


HYDRATES  SILICIQUES 

La  silice  est  l’anhydride  d’un  acide  faible  auquel  d’après  la  composition 
de  ces  sels,  correspondent  divers  hydrates. 

SiO2,  2H*0  = Si  (OH)1 
SiO2,  IPO  = SiO  (OH)2 

Outre  ces  deux  hydrates  monosiliciques  on  peut  admettre  l’existence  d’a- 
cides polysiliciques  tels  que  Si2Ov,3frO  — 3Si02,2H2  O — 3Si02,H“0.  Tous  ces 
hydrates  sont  instables. 

Etat  naturel.  — 1°  Quartz  résinite.  — Ce  quartz  renferme  0,06  à 0,08 
d’eau  qu’il  perd  au  feu  ; cette  perte  d’eau  le  rend  blanc.  Sa  densité  varie 
entre  2.11  et  2,33.  Il  a une  cassure  conchoïdale  luisante,  semblable  à celle 
de  la  résine  ; on  en  distingue  plusieurs  variétés. 

L 'opale  a une  apparence  laiteuse,  une  teinte  bleuâtre  et  des  reflets  irisés. 

La  résinite  proprement  dite  est  en  rognons  quelquefois  très  volumineux, 
translucides  ou  opaques,  contenant  toujours  de  l’alumine  et  de  l’oxyde  de 
fer.  On  en  trouve  de  toutes  les  couleurs. 

Uhydrophane  est  de  l’opale  devenue  opaque  et  poreuse  par  la  perte  de 
son  eau  d’hydratation,  et  qui  reprend  une  certaine  transparence,  lorsqu  on 
la  plonge  dans  l’eau  ; c'est  cette  propriété  qui  lui  a valu  son  nom. 

2°  Silice  hydratée  terreuse.  — La  randannite  est  une  substance  blanche 
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ou  jaunâtre,  tendre  et  friable  comme  de  la  craie;  elle  se  distingue  des 
quartz  hydratés  étudiés  plus  haut,  parce  qu’elle  est  soluble  dans  les  solu- 
tions des  alcalis  caustiques  ; elle  est  très  abondante  à Ceyssat  et  à Ran- 
danne  ; elle  est  entièrement  formée  de  dépouilles  de  diatomées.  Elle  contient 
de  0,10  à 0,10  d’eau  ; elle  est  employée  pour  la  fabrication  de  la  dynamite. 

La  terre  pourrie  d’Angleterre,  fort  estimée  pour  polir  les  métaux,  est 
très  probablement  de  même  nature  que  la  randannile. 

Le  tripoli  paraît  aussi  avoir  une  origine  semblable,  mais  il  a subi  l’action 
d’une  forte  chaleur  par  le  voisinage  des  volcans  ou  des  houilles  embrasées. 
Le  plus  estimé  vient  de  Corfou.  Dans  les  arts,  on  donne  indifféremment  le 
nom  de  tripoli  à toutes  les  silices  fines  et  terreuses  qui  peuvent  servir  à 
polir;  mais  il  faut  alors  en  distinguer  trois  sortes  : 1°  ceux  qui  sont  anhydres 
et  produits  par  voie  chimique;  2°  ceux  qui  sont  hydratés  et  produits  par 
voie  de  sédiment;  ils  renferment  des  débris  d’infusoires;  3°  ceux  d’origine 
semblable,  mais  ayant  subi  l’action  du  feu. 

La  plupart  des  eaux  contiennent  de  la  silice  en  dissolution,  mais  en  très 
minimes  proportions.  Certaines  eaux  minérales  en  renferment  des  quantités 
assez  considérables  : celle  des  geysers  d’Islande  en  fournit  0ep, 520  par  litre. 

Un  petit  tableau  nous  rappellera  aisément  toutes  ces  formes  de  la  silice. 

de  roche;  hyacinthe  de  compostelle;  améthyste; 
:*tz  rose,  jaune,  enfumé,  noir;  tridymite-;  œil  de 
;;  grès  et  sables;  aventurine. 

( Calcédoine;  sardoine  ; cornaline; 

( chrysoprase;  onyx  ; héliotrope. 

; Silex  corné. 

’ Silex  pyromaque. 

[ Silex  molaire. 

^ Jaspes;  lydienne  et  pierre  de  louche; 
( bois  silicifiés. 
z terreux;  nectique;  thermogène. 

( Opale;  résinite;  hydrophane;  hya- 
te'  ( lite,  etc. 

^ Randannile. 

JX’  ( Tripoli. 

Préparation.  — En  décomposant  un  silicate  alcalin  par  un  acide,  une 
partie  de  la  silice  se  sépare  sous  la  forme  d’une  masse  gélatineuse  blanche, 
tandis  qu’une  autre  partie  reste  dissoute.  Si  l’on  emploie  une  solution 
étendue  de  silicate,  toute  la  silice  reste  en  dissolution  : même  après 
évaporation  à siccité,  si  on  reprend  par  l’eau,  une  partie  de  la  silice  se 
redissout  : ce  n’est  qu’après  une  légère  calcination  vers  300°  que  la  silice 
devenue  anhydre  refuse  de  se  dissoudre. 

En  décomposant  le  fluorure  de  silicium  par  l’eau,  on  obtient  un  hydrate 
qui,  séché  à l’air,  répond  à peu  près  à la  formule  3Si02,  2II20. 


llyalin. 


Cristal 

quai 

chat 


Agate. 


Quartz. 


Agate. 


Terreux. 

Hydraté. 


Silex. 

Jaspe. 

| Quart; 
v Résini 


Terrei 
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Silice  colloïdale.  — Lorsqu’on  soumet  à la  dialyse  une  solution  étendue 
de  silicate  alcalin  sursaturée  par  l’acide  chlorhydrique,  la  silice  reste  en 
dissolution  sur  le  dialyseur;  on  obtient  ainsi  une  solution  à 0, Ou  qu  on  peut 
concentrer  dans  un  ballon  jusqu’à  0,14  ou  0,15.  Cette  solution  est  limpide, 
acide;  au  bout  de  quelques  jours,  elle  se  prend  en  gelee  ; quelques  bu  les 
d'acide  carbonique,  la  gélatine,  les  dissolutions  d alumine  e < m ia  t 
ferrique  colloïdal  produisent  cet  effet. 


SILICATES 


Nous  avons  déjà  vu  que  les  hydrates  monosiliciques  étaient  nombreux  et 
qu’il  existait  des  acides  polysiliciques.  A chacun  de  ces  corps  correspondent 
des  silicates  naturels,  mais  dont  l’analyse  est  très  difficile;  nous  ne  saurions 
donc  en  aborder  ici  l’étude  même  sommairement. 

Préparation.  — Les  silicates  alcalins  se  préparent  en  chauffant  la  silice 
avec  un  alcali. 

Propriétés.  — Les  silicates  alcalins  avec  excès  de  base  sont  les  seuls 
solubles;  cependant  l’eau  agit  lentement,  surtout  sous  1 influence  de* 
actions  mécaniques,  sur  beaucoup  de  silicates  alumino-alcalins  en  leui 
enlevant  le  silicate  alcalin  pour  laisser  le  silicate  aluminique;  c est  là  1 ori- 
gine de  la  plupart  des  argiles. 

Les  silicates  doubles  sont  plus  fusibles  que  les  simples  : les  silicates 
simples  d’alumine  et  de  chaux  sont  presque  infusibles  au  feu  de  forge  ; les 
silicates  de  manganèse,  de  fer,  de  plomb  sont  assez  fusibles. 

Les  acides  chlorhydrique  et  azotique  attaquent  un  assez  grand  nombre  de 
silicates,  surtout  ceux  qui  sont  hydratés  ; la  silice  se  sépare  alors  à 1 état 
gélatineux,  quelquefois  à l’état  pulvérulent,  une  portion  restant  dis- 
soute. 

L’acide  sulfurique  concentré  les  attaque  presque  tous,  après  une  digestion 
suffisamment  prolongée. 

L’acide  fluorhydrique  les  attaque  tous  avec  dégagement  de  fluorure  de 
silicium. 

Calcinés  avec  les  carbonates  alcalins,  ils  entrent  en  fusion  et  toute  la  silice 
peut  alors  être  mise  en  liberté  par  l’acide  chlorhydrique.  Cette  désagrégation 
est  aussi  déterminée  par  la  calcination  avec  du  carbonate  de  calcium  ou  de 
baryum. 

Toutes  ces  réactions  sont  utilisées  pour  l’analyse  des  silicates. 

Caractères.  — Les  silicates  traités  par  l’acide  sulfurique  et  le  fluorure  de 
calcium  dégagent  du  fluorure  de  silicium  qui  au  contact  de  1 eau  donne  de  la 
silice  gélatineuse. 

Dosage.  — Pour  doser  la  silice  contenue  dans  une  eau,  on  acidulé  le 
liquide  par  l’acide  chlorhydrique  et  on  évapore  à sec  : on  calcine  légèrement 
le  résidu  pour  rendre  la  silice  insoluble  ; on  reprend  par  l’acide  chlorhy- 
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drique  concentré;  on  étend  d’eau,  on  filtre  et  après  avoir  lavé  et  séché  le 
précipité,  on  le  calcine  et  on  le  pèse. 

La  silice  ainsi  pesée  doit  se  dissoudre  entièrement  dans  l’acide  fluorhy- 
drique  et  la  solution  obtenue  ne  doit  laisser  aucun  résidu  par  l’évaporation, 
avec  un  peu  d’acide  sulfurique. 

Au  point  de  vue  du  dosage,  les  silicates  peuvent  être  rangés  en  deux 
catégories,  ceux  qui  sont  attaqués  par  l’acide  chlorhydrique  et  ceux  qui  ne  le 
sont  pas. 

Les  silicates  de  la  première  catégorie  sont  pulvérisés  et  mis  à digérer  avec 
de  l’acide  chlorhydrique;  on  évapore  à siccité  jusqu’à  ce  qu’ils  ne  dégagent 
plus  de  vapeurs  d’acide  ; on  reprend  par  l’acide  chlorhydrique;  on  additionne 
d’eau  bouillante  et  on  jette  sur  un  filtre  où  reste  la  silice. 

Les  silicates  de  la  deuxième  catégorie  sont  fondus  avec  3 ou  4 parties 
d’un  mélange  de  carbonates  potassique  et  sodique.  On  est  alors  revenu  au 
cas  d'un  silicate  attaquable  par  les  acides. 

On  peut  aussi  attaquer  ces  sels  bien  pulvérisés,  calcinés  et  pesés  par 
l’acide  fluorhydrique  ou  le  fluorure  d’ammonium  et  l’acide  sulfurique  ; la 
silice  est  enlevée  à l’état  de  fluorure  de  silicium  et  le  résidu,  qui  renferme 
à l’état  de  sulfates  les  métaux  qui  préexistaient  à l’état  de  silicates,  est  sou- 
mis à l’analyse  par  tes  méthodes  habituelles. 


ETAIN 


Sn  " “ lv=  118 


Historique.  — L’étain  est  un  des  métaux  les  plus  anciennement  connus. 

Etat  naturel.  Il  se  trouve  rarement  dans  la  nature  à 1 état  natif,  on  le 
rencontre  quelquefois  a 1 état  de  sulfure;  mais  le  plus  souvent,  on  trouve 
l’oxyde  stannique  (cassitérite)  : il  est  ordinairement  accompagné  d arsenic, 
d’antimoine,  de  cuivre  et  de  zinc. 

Préparation.  — Le  minerai  trié,  bocardé  et  lavé,  est  soumis  au  grillage 
pour  en  séparer  le  soufre  et  l’arsenic;  on  le  réduit  ensuite  dans  un  foui  à 
manche  avec  du  charbon  de  bois  ; on  le  raffine  par  plusieurs  liquations 
successives  et  enfin  on  le  brasse  après  fusion  dans  des  pots  enterre,  avec  du 
charbon,  au  moyen  de  branches  de  bois  vert. 

L’électrolyse  du  stannate  alcalin  a été  proposée  pour  1 extraction  de  ce 
métal. 

Purification.  — • On  le  dissout  dans  l’acide  chlorhydrique  qui  laisse  1 anti- 
moine, le  cuivre,  le  plomb;  l’arsenic  se  dégage  à 1 état  d hydrogène  arsénié, 
on  précipite  par  le  carbonate  sodique  ; 1 hydrate  stanneux  obtenu  est  trans- 
formé en  acide  stannique  en  le  traitant  par  l’acide  azotique;  enfin  cet  acide 
est  calciné  et  réduit  par  le  flux  noir. 

Propriétés  physiques.  — L’étain  est  dimorphe  ; par  fusion,  il  cristallise 
dans  le  système  cubique;  par  précipitation,  dans  le  système  du  prisme 
droit  à base  carrée. 

Il  est  d’un  blanc  argentin. 

Sa  densité  est  de  7,29. 

Frotté,  il  dégage  une  odeur  peu  agréable  ; sa  saveur  est  difficile  à dé- 
finir. _ , 

Quand  on  le  plie  sur  lui-même,  il  fait  entendre  un  bruit  particulier,  qu  on 

appelle  cri  de  l'étain. 

C’est  un  métal  mou  et  très  malléable;  il  occupe  le  quatrième  rang  parmi 
les  métaux  pour  la  malléabilité  et  le  huitième  pour  la  ductilité;  le  plomb,  le 
cuivre  et  le  fer  le  rendent  plus  cassant;  on  peut  le  réduire  en  feuilles  ayant 
24^,7  d’épaisseur. 
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Il  est  peu  tenace;  il  est  sonore;  à — 40°  comme  à H-  200"  il  devient  très 
cassant;  cette  propriété  est  utilisée  pour  le  pulvériser. 

Il  fond  à 228°  et  se  solidifie  à 225°;  il  n’est  pas  sensiblement  volatil. 
(Chaleur  spécifique  = 0,050.  Coefficient  de  dilatation  = 0,00219.  Conducti- 
bilité électrique  à +21"  = 11,45.  Conductibilité  calorifique  = 14,5.) 

Propriétés  chimiques.  — L’étain  ne  s’altère  pas  sensiblement  à l’air  à 
la  température  ordinaire,  mais  à une  température  élevée,  il  se  transforme  en 
oxyde  stanneux,  puis  en  oxyde  stannique;  lorsqu’il  est  allié  au  plomb,  cette 
oxydation  est  encore  plus  rapide;  il  ne  s’oxyde  que  très  lentement  dans  l’eau, 
plus  rapidement  dans  l’eau  salée,  mais  sans  se  dissoudre. 

L’étain  s’unit  directement  au  chlore,  au  brome,  à l’iode,  au  soufre,  au 
phosphore,  à l’arsenic  et  à un  grand  nombre  de  métaux. 

Au  rouge,  il  décompose  la  vapeur  d’eau  et  se  transforme  en  acide  stan- 
nique. 

A froid,  l’acide  sulfurique  ne  l’attaque  pas,  mais,  à 150",  il  l’oxyde  plus  ou 
moins  vite,  selon  sa  concentration  ; si  l’acide  est  concentré,  il  se  dégage  de 
l'anhydride  sulfureux  et  il  y a dépôt  de  soufre  ; s’il  est  étendu  de  2-3  ou  4 
molécules  d’eau,  il  se  dégage  surtout  de  l’hydrogène  sulfuré. 

L’acide  chlorhydrique  concentré  le  dissout  rapidement  et  produit  du 
chlorure  stanneux  et  de  l’hydrogène;  l’acide  étendu  l’attaque  très  lentement 
à froid. 

L’acide  azotique  ordinaire  transforme  l’étain  en  acide  métastannique 
insoluble  ; en  même  temps  qu’il  se  forme  de  l’azotate  d’ammoniaque;  l’acide 
fumant  ne  l’attaque  pas,  mais  dès  qu’on  ajoute  quelques  gouttes  d’eau,  l’action 
s’établit  avec  une  grande  énergie;  l’acide  azotique  très  étendu  n’attaque 
l’étain  qu’avec  une  grande  lenteur. 

L’eau  régale  le  transforme  en  chlorure  stannique,  ou,  si  l’acide  azotique 
prédomine,  en  acide  métastannique. 

Les  lessives  alcalines  dissolvent  l’étain  à chaud,  produisent  des  métastan- 
nates  et  dégagent  de  l’hydrogène. 

Calciné  avec  de  l’azotate  de  potasse,  l’étain  se  transforme  également  en 
métastannates. 

Caractères.  — Les  sels  d’étain  précipitent  par  l’hydrogène  sulfuré;  le  pré- 
cipité est  soluble  dans  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  (le  sulfure  stanneux 
est  insoluble  dans  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  blanc,  mais  il  se  dissout 
dans  le  sulfhydrate  coloré,  parce  qu’il  se  transforme  en  sulfure  stannique); 
il  est  également  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique. 

Ces  caractères  appartiennent  aussi  au  sulfure  d’antimoine;  si  ces  corps  ne 
sont  pas  mélangés,  la  couleur  des  sulfures  les  fera  facilement  reconnaître; 
s’ils  sont  mélangés,  leur  solution  chlorhydrique  sera  mise  en  contact  avec 
une  lame  de  zinc  qui  précipitera  à l’état  métallique  l’étain  et  l’antimoine.  Le 
mélange  des  deux  métaux  sera,  après  lavage,  traité  par  l’acide  chlorhydrique; 
l’antimoine  reste  à l’état  insoluble  et  l’étain  donne  une  solution  de  chlorure 


stanneux. 


ETAIN 
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SELS  STANNEUX 

SELS  STANNIQUES 

Acide  sulfhydrique. 

Précipité  brun. 

Précipité  jaune  (caractéris- 
tique). 

Chlorure  mercurique. 

Précipité  blanc  de  chlorure 
mercureux. 

Rien. 

Chlorure  d’or. 

Précipité  pourpre  (caractéris- 
tique). 

Rien. 

Potasse. 

Précipité  blanc  soluble  dans  un 
excès.  JI  devient  noir  à l’é- 
bullition. 

Précipité  blanc  soluble  dans 
un  excès. 

Solution  azotique  de  bru- 
cine. 

Coloration  pourpre. 

Rien. 

Dosage.  — • On  pèse  toujours  l’étain  sous  forme  d’oxyde  stannique  SnO1 2  ; 
on  l’amène  à cet  état  par  plusieurs  procédés  (1). 

On  peut  également  avoir  recours  à des  procédés  volumétriques.  Le  chlo- 
rure stanneux  réduit  rapidement  et  totalement  le  chlorure  ferrique  à l’état 
de  chlorure  ferreux;  on  titre  ensuite  le  chlorure  ferreux  par  le  permanga- 
nate potassique. 

Séparation.  — Dans  un  alliage  on  le  sépare  de  tous  les  autres  métaux  au 
moyen  de  l’acide  azotique  : seul  l’étain  reste  insoluble  comme  l’antimoine  ; 
le  mélange  des  deux  acides  antimonique  et  métastannique  est  réduit  par  le 
cyanure  de  potassium;  on  obtient  un  culot  métallique  que  l’on  pèse  ; on  l’at- 


(1)  ( a ) Par  l'acide  azotique.  — Ce  procédé  s’applique  à l’étain  métallique  et  aux 
composés  de  l’étain  qui  ne  renferment  ni  chlore,  ni  substances  fixes.  On  l’emploie 
ordinairement  pour  doser  l’étain  métallique.. 

On  traite  l’alliage  réduit  en  petits  fragments  par  de  l’acide  azotique  (D  = 1,3) 
absolument  exempt  d’acide  chlorhydrique;  la  réaction,  commencée  à froid,  se  termine 
à chaud,  dans  un  petit  ballon  pour  éviter  les  projections. 

L’opération  terminée,  on  verse  dans  une  capsule  et  on  évapore  presque  à sec  au 
bain-marie;  on  ajoute  de  l’eau  : on  recueille  l’acide  métastannique  sur  un  filtre;  on 
lave  à l’eau  bouillante  jusqu'à  cessation  de  réaction  acide;  on  dessèche.  Après  dessic- 
cation, on  détache  le  mieux  possible  le  précipité  du  filtre  qu’on  incinère.  On  met  les 
cendres  dans  un  creuset  de  porcelaine;  on  les  arrose  avec  une  ou  deux  gouttes 
-d’acide  azotique  et  on  chauffe  pour  chasser  l'excès  d’acide  azotique.  Enfin  on  ajoute 
le  précipité  aux  cendres;  on  calcine  le  tout  et  on  pèse  après  refroidissement. 

Le  poids  du  précipité  x 0,7867  donne  le  poids  de  l’étain. 

(b)  Par  le  sulfate  de  sodium.  — Cette  méthode  convient  lorsque  l’étain  est  à l’état 
de  chlorure  stannique  et  qu’il  ne  contient  pas  de  fer. 

Dans  la  solution  contenant  le  chlorure  stannique  sensiblement  neutre,  on  verse 
une  solution  concentrée  de  sulfate  de  sodium  et  on  chauffe.  L’étain  se  précipite  tota- 
lement à l’état  d’acide  stannique  hydraté.  On  laisse  déposer,  on  décante  le  liquide 
clair  sur  un  filtre.  On  lave  le  précipité  deux  ou  trois  fois  par  décantation;  on  le  jette 
sur  le  filtre  et  on  termine  comme  plus  haut. 

Ce  procédé  repose  sur  ce  fait  que  le  sulfate  stannique  est  totalement  décomposable 
par  l’eau. 
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laque  par  l’acide  chlorhydrique  ; pour  que  tout  l’étain  se  dissolve,  il  faut 
que  son  poids  soit  20  fois  plus  considérable  que  celui  de  l’antimoine  ; 
quand  cette  condition  n’est  pas  remplie,  en  faisant  la  réduction  par  le  cya- 
nure de  potassium,  on  ajoute  un  poids  connu  d’étain  pur,  dont  on  tiendra 
compte  par  la  suite. 

Essai.  — L’étain  du  commerce  renferme  0,002  à 0,003  d’impuretés  : sou- 
vent on  lui  ajoute  frauduleusement  une  quantité  de  plomb  assez  considérable  ; 
Sous  le  nom  d'étain  fin,  le  conseil  d'hygiène  de  la  Seine  entend  un  étain  qui 
ne  contient  pas  plus  de  5 millièmes  d’impuretés. 

Les  dosages  précédemment  indiqués  permettront  de  déterminer  son  titre] 

Réactif. — Il  sert  quelquefois  pour  éliminer  l’arsenic  de  l’acide  chlorhy- 
drique. 

Usages.  — L’étain  sert  à l’étamage  des  ustensiles  de  ménage  ; réduit  eu 
feuilles  minces,  il  sert  à l’étamage  des  glaces  et  à la  conservation  d’un 
grand  nombre  de  substances  alimentaires.  Il  est  employé  à fabriquer  de  la 
vaisselle,  de  la  poterie  d’étain,  etc. 

Usages  médicaux.  — L’étain  a été  employé  en  poudre  comme  anthelmin- 
tique  depuis  la  dose  de  2 grammes  jusqu’à  celle  de  50. 

Toxicologie.  — Ce  métal  et  ses  composés  ne  sont  toxiques  qu’à  un  très 
faible  degré.  On  a cependant  constaté  des  accidents  toxiques  dus  à la 
présence  de  l’étain  dans  des  conserves  renfermées  dans  des  boîtes  de  fer-blanc. 

Le  chlorure  stanneux  a été  parfois  administré  dans  des  intentions  crimi- 
nelles. Dans  ce  cas,  pour  le  rechercher,  on  détruit  les  substances  organiques 
par  l'acide  chlorhydrique  et  le  chlorate  potassique  en  opérant  dans  une 
cornue. 

ALLIAGES 

L’étain  et  l’antimoine  donnent  des  alliages  blancs,  durs  et  sonores  : nous 
étudierons  les  autres  alliages  quand  nous  arriverons  à l’étude  des  métaux  qui 
entrent  dans  leur  composition. 

Sous  le  nom  d'étamage , on  désigne  l’opération  qui  consiste  à recouvrir  un 
métal  d’une  mince  couche  d’étain. 

Pour  vérifier  si  les  étamages  ne  sont  pas  plombifères,  on  les  touche  avec 
une  goutte  d’acide  azotique  ; on  laisse  la  réaction  s’effectuer  pendant  quel- 
ques instants  ; on  chauffe  légèrement  pour  chasser  l’excès  d'acide  ; on  laisse 
refroidir  et  on  touche  avec  une  goutte  d’une  solution  d’iodure  de  potassium 
à 0,05  : si  l’étamage  est  plombifère,  on  obtient  une  coloration  jaune  très 
appréciable  dès  que  l’étain  contient  0,01  de  plomb  ; ce  procédé  est  sujet  à 
quelques  causes  d’erreur  (Perron)  ; en  cas  de  doute,  il  est  bon  de  procéder 
à une  analyse  complète. 
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II  existe  un  fluorure  stanneux  SnFl!  et  un  fluorure  stannique  SnFl1  qui  se 
combine  avec  le  lluorure  de  silicium  pour  donner  naissance  a un  acide  jluo- 
stannique  SnFl'*,  SiFl4  qui  donne  des  sels  isomorphes  avec  les  lluosilicates. 


CHLORURE  STANNEUX.  SnCl2 *  = 189 


Ce  corps  peut  se  préparer  de  diverses  manières  : 

1°  En  faisant  passer  un  courant  de  chlore  sur  de  l’étain  chauffé  et  en  excès  ; 
2°  En  distillant  dans  une  cornue  un  mélange  à poids  égaux  de  chlorure 

mercurique  et  d’étain  ; , 

3°  Le  plus  souvent  on  attaque  un  excès  d’étain  par  de  1 acide  chlorhy- 
drique; on  a ainsi  une  solution  de  chlorure  stanneux  qui  peut  cristalliseï 

(sel  d'étain). 

Ce  corps  a une  saveur  styptique  ; il  est  très  soluble  dansl  eau  ; cependant, 
à moins  que  la  liqueur  ne  soit  très  acide,  un  excès  de  ce  liquide  le  décom- 
pose et  donne  naissance  à un  oxychlorure  !2Sn(OH)Cl  +H20  ou  clilorhydrine  ; 
ce  corps  se  forme  au  contact  de  l’air. 

Quand  on  le  chauffe,  il  distille  au  rouge. 

C’est  un  réducteur  des  plus  énergiques  ; il  sert  de  réactil  aux  sels  mercu- 

riques,  d’or,  à la  brucine,  etc. 

Il  est  quelquefois  employé  en  analyse  volumétrique  (1). 

La  présence  de  ce  corps  aété  signalée  dans  des  pains  d épice  de  basse  qua- 
lité (Riche.  Poüchet). 


CHLORURE  STANNIQUE.  SnCU  = 260 


Ce  corps  est  encore  désigné  sous  le  nom  de  liqueur  de  Libavius  : on  le 
prépare  en  faisant  passer  un  courant  de  chlore  en  excès  sur  de  l’étain  légè- 


(1)  Liqueur  de  chlorure  stanneux  pour  dosage  du  cuivre  : 

Chlorure  stanneux 10  gr. 

Eau 200  gr. 

Acide  chlorhydrique GO  C.C. 

Filtrez  et  recevez  le  liquide  dans  le  flacon  jaugé  d’un  litre.  Achevez  de  remplir 
avec  de  l’eau  acidulée  d’environ  40  p.  100  de  son  volume  d’acide  chlorhydrique. 

Cette  liqueur  se  conserve  mal;  il  faut  en  prendre  le  litre  avant  chaque  série 
d’essais. 
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renient  chauffé.  On  l’obtient  en  solution  en  faisant  passer  un  courant  de 
chlore  dans  une  solution  de  chlorure  stanneux,  ou  bien  encore  en  attaquant 
l’étain  par  l’eau  régale. 

C’est  un  liquide  fumant,  volatil,  incolore,  répandant  à l’air  d’abondantes 
fumées  blanches.  Sa  densité  est  12,28.  11  bout  à 120°.  Il  dissout  à peu  près  les 
mêmes  corps  que  le  sulfure  de  carbone,  mais  en  moindre  quantité. 

Avec  l’eau,  il  donne  un  hydrate  cristallisable  SnCP,5H20. 

Il  a une  grande  tendance  à former  des  sels  doubles. 

On  a employé  le  chlorure  stannique  dans  l’industrie  des  couleurs  à vapeur. 

Le  chlorure  stannique  hydraté  et  cristallisé  a été  vanté  par  Nauche  dans 
le  traitement  des  alfections  cancéreuses.  Ce  sel  a été  prescrit  sous  forme  de 
solution  et  sous  celle  de  pommade.  Ces  préparations  sont  actuellement  inu- 
sitées. 

Dans  ces  derniers  temps,  il  a été  préconisé  comme  un  désinfectant  d’une 
action  comparable  à celle  du  sublimé  et  d’une  innocuité  parfaite. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  L’ÉTAIN 


On  connaît  l’oxyde  stanneux  SnO  qui  est  basique  et  l’oxyde  stannique 
SnO2  ; à ce  dernier  correspondent  l’acide  stannique  Sn03H2  et  l’acide  méta- 
stannique  Sn:i0uH2,4H20  : et  peut-être  faut-il  admettre  d’autres  polymères 
analogues  aux  hydrates  siliciques  ; enfin  les  deux  acides  donnent  naissance 
à un  stannate  et  à un  métastannate  stanneux. 

L 'oxyde  stanneux  SnO  se  présente  sous  plusieurs  formes  ; toutes 
absorbent  facilement  l’oxygène;  les  diverses  variétés,  olive,  noir,  rouge, 
s’obtiennent  au  moyen  de  l’hydrate  qui  se  prépare  lui-même  par  l’action  de 
l’ammoniaque  sur  le  chlorure  stanneux. 


OXYDE  STANNIQUE 


SnO2 


Sn  = H8  = 78,667 
Ü-  = 32  = 21,333 

ISO  100,000 


Etat  naturel.  — L'oxyde  stannique  se  trouve  à l’état  de  liberté  dans  la 
nature  ; c’est  la  cassüérile  ; elle  cristallise  dans  le  système  du  prisme  droit  à 
base  carrée  ; sa  forme  habituelle  est  un  prisme  carré  terminé  par  l’octaèdre 
primitif  seul  ou  portant  sur  ses  arêtes  des  facettes  appartenant  à un  octaèdre 
inverse.  Ces  cristaux  sont  rarement  simples;  presque  toujours  ils  s’accolent 
deux  à deux,  trois  à trois  par  des  plans  obliques  et  se  pénètrent  profon- 
dément. Ces  macles  sont  nommées  becs  d’étain  par  les  mineurs  (fig.  355). 
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On  le  trouve  aussi  en  petites  masses  amorphes  et  vitreuses.  Il  existe  une 
variété  à structure  stratiforme  et  comme  fibreuse,  qui  ollrc  assez  souvent  des 
teintes  d’un  brun  jaunâtre  avec  une  disposition  veinée  ( étain  de  bois). 

Sa  densité  est  de  7.  Sa  dureté  =6,5.  Il  est  infusible  au  chalumeau.  11  a un 
vif  éclat  et  une  cassure  vitreuse;  sa  couleur  habituelle  est  le  brun,  quelque- 
fois assez  clair,  ordinairement  foncé. 

La  cassitérite  est  le  seul  minerai  exploité  ; elle  gît  dans  les  liions  les  plus 


Préparation.  — On  l’obtient  par  la  calcination  de  l’étain  à l’air  ( potée 
d'étain  servant  à la  confection  des  émaux)  ; il  prend  aussi  naissance  quand 
on  calcine  fortement  les  divers  acides  stanniques. 

Propriétés.  — C’est  une  masse  blanche  insoluble  dans  l’eau  et  susceptible 
de  donner  des  stannates  lorsqu’on  la  chauffe  avec  un  excès  de  potasse  ou  de 
soude. 


L'acide  stannique  Sn03H2  se  prépare  en  précipitant  le  chlorure  stannique 
par  l’ammoniaque. 

Il  est  blanc,  gélatineux,  insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  les  acides  sul- 
furique et  azotique  étendus.  Une  chaleur  légère  le  transforme  en  acide 
métastannique  ; au  rouge  il  se  déshydrate,  devientjaune,  très  dur  et  se  trans- 
forme en  anhydride  stannique. 

On  l’a  obtenu  à l’état  colloïdal. 

Seuls  les  stannates  alcalins  sont  solubles.  Le  stannate  de  chrome  et  celui 
de  cobalt  sGnt  employés  comme  matières  colorantes  dans  la  peinture  sur 
porcelaine. 

L'acide  métastannique  Sn50HH2,  4H20  s’obtient  en  traitant  l’étain  par 
l’acide  azotique.  C’est  une  poudre  blanche  cristalline,  insoluble  dans  l’eau  et 
les  acides  étendus  ; l’acide  sulfurique  concentré  le  dissout  ; il  est  ordinaire- 
ment insoluble  dans  l’ammoniaque  ; cependant,  quand  il  est  récemment  pré- 
cipité, ce  véhicule  peut  le  dissoudre. 

Le  sulfure  stanneux  SnS  se  prépare  en  chauffant  ensemble  à plusieurs 
reprises  de  l’étain  avec  un  excès  de  soufre.  Il  est  noir  ; on  l’obtient  hydraté 
en  traitant  un  sel  stanneux  par  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  ; il  est 
d’un  jaune  marron;  c’est  un  sulfacide  puissant;  par  son  contact  avec  le 
sulfhydrate  d’ammoniaque  sulfuré,  il  se  transforme  en  sulfure  stannique. 


576 


TRAITE  DE  CHIMIE  MEDICALE 


SULFURE  STAN NIQUE  SnS1 2 

On  l’obtient  en  faisant  passer  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  dans  une 
solution  d’un  sel  stannique. 

Sous  le  nom  d 'ormussif,  on  connaît  un  sulfure  stannique  cristallisé  que  le 
Codex  de  1866  préparait  par  sublimation  (1). 

Le  bisulfure  d’étain  est  d’une  couleur  jaune  d’or;  il  cristallise' en  pail- 
lettes brillantes,  douces  au  toucher;  il  est  insipide,  inodore,  insoluble  dans 
l’eau  ; il  est  inattaquable  par  les  acides,  si  ce  n’est  par  l’eau  régale;  il  est 
soluble  dans  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  ; c’est  un  sulfacide  puissant. 

La  chaleur  le  décompose  et  donne  du  protosulfure  d’étain. 

Il  est  employé  comme  anthelmintique.  Il  sert  pour  le  bronzage  du  bois  et 
pour  rendre  conducteurs  les  coussins  de  la  machine  électrique  de  Ramsden. 


(1)  « Etain  pur 120  gr. 

Mercure 60  gr. 

Fleur  de  soufre . 70  gr. 

Sel  ammoniac 60  gr. 


Faites  fondre  l’étain  dans  un  creuset;  ajoutez-y  le  mercure.  Triturez  l’amalgame 
ainsi  préparé  avec  la  fleur  de  soufre  et  le  sel  ammoniac,  de  façon  à obtenir  un 
mélange  bien  homogène  que  vous  introduirez  dans  un  matras  de  verre.  Disposez 
celui-ci  sur  un  bain  de  sable  que  vous  chaufferez  graduellement  jusqu’à  ce  qu’il  se 
manifeste  une  odeur  d’hydrogène  sulfuré  et  qu’il  se  dégage  des  vapeurs  blanches. 
Maintenez  ce  dégagement  au  moyen  d’un  feu  doux  que  vous  arrêterez  dès  que  les 
vapeurs  cesseront  d’apparaître.  Brisez  le  matras  refroidi  ; vous  détacherez  avec  pré- 
caution la  couche  supérieure,  qui  est  constituée  par  un  assemblage  de  petites 
écailles  cristallines  d’un  jaune  brillant;  c’est  le  persulfurc  d’étain,  vulgairement 
appelé  or  mussif.  La  partie  inférieure  offrant  l’aspect  de  la  plombagine  est  du  proto- 
sulfure d’étain;  son  poids  est  d’autant  plus  faible  que  le  feu  a été  conduit  avec  plus 
de  ménagement.  » 

Dans  celte  opération,  le  mercure  a pour  objet  de  diviser  l’étain,  de  le  mettre  en 
contact  plus  intime  avec  le  soufre,  et,  par  conséquent,  de  le  rendre  plus  attaquable, 
car  la  formation  d’or  mussif  ne  pourrait  avoir  lieu  directement  par  Faction  du  soufre 
sur  l’étain;  quant  au  sel  ammoniac,  son  rôle,  suivant  Berzelius  consiste  à empê- 
cher la  température  de  trop  s’élever;  une  forte  chaleur  aurait  pour  effet  de  transfor- 
mer l'or  mussif  en  prolosulfure  d’étain.  Pour  se  réduire  en  vapeurs,  le  sel  ammo- 
niac absorbe  une  grande  partie  de  la  chaleur  qui  se  produit  par  la  réaction  du  soufre 
sur  l’étain  ; cependant  une  partie  de  ce  sel  est  toujours  décomposée  dans  l’opération 
et  donne  naissance  à du  chlorure  mercureux. 


OR 


Au 


" «t  i" 


= 497. 


Etat  naturel.  — L'or  cristallise  en  formés  dérivées  du  cube.  Les  cristaux 
sont  toujours  petits  et  atteignent  rarement  le  volume  d’un  pois.  Le  plus  sou- 
vent, l’or  est  en  formes  indéterminables  et  prend,  suivant  son  apparence,  les 
noms  de  lamelliforme,  ramuleux,  granuliforme,  massif  (pépites). 

Pur,  l’or  a une  densité  de  19  ; mais  l’or  des  pépites  les  plus  pures  ne  pèse 
pas  plus  de  15.  Il  a un  éclat  métallique  et  est  très  ductile. 

L’or  appartient  essentiellement  aux  terrains  primitifs  et  de  transition, 
mais  par  suite  de  phénomènes  aqueux  ou  ignés,  on  le  trouve  dans  les  ter- 
rains trachytiques  et  trappéens  et  surtout  dans  ceux  de  transport.  Dans  les 
terrains  primitifs,  l’or  peut  être  disséminé  dans  la  masse  de  la  roche,  mais 
il  est  beaucoup  plus  commun  dans  les  filons  des  terrains  primitifs,  qui  sont 
surtout  constitués  par  du  quartz,  du  silex  corné,  de  la  chaux  carbonatée  spa- 
thique,  de  la  baryte  sulfatée,  du  feldspath  compact. 

Les  composés  métalliques  qui  accompagnent  les  filons  sont  le  fer  sulfuré, 
le  cuivre  pyriteux,  le  plomb  et  le  zinc  sulfurés,  le  mispikel,  le  cobalt  gris, 
l’argent  sulfuré.  Les  9/1 0 de  l’or  proviennent  des  terrains  de  transport;  les 
plus  riches  dépôts  de  ce  genre  sont  au  Brésil,  en  Californie,  en  Australie  et 
en  Sibérie. 

L’or  pur  est  très  rare  ; on  le  considère  comme  or  natif,  quand  il  est  au  litre 
de  0,940.  Au-dessous  les  proportions  d’argent  prennent  de  la  fixité  et  alors 
on  peut  considérer  ces  minéraux  comme  des  aurures  d'argent. 

Les  exploitations  de  Gongo-Socco  au  Brésil  contiennent  une  variété  d’or 
d’un  jaune  très  pâle  qui  est  un  alliage  d’or  et  de  palladium. 

Les  minerais  de  tellure  renferment  souvent  de  l’or. 

Préparation.  — L’or  des  terrains  d’alluvion  ou  des  filons  se  traitait  par  le 
procédé  suivant  : 

L’alluvion  aurifère  est  soumise  à un  courant  d’eau  assez  rapide  dans  un 
canal  étroit  ( sluice ),  dont  le  fond  est  muni  d’aspérités  ; l’eau  enlève  les 
matières  terreuses  et  laisse  dans  le  canal  le  métal  précieux  dont  la  densité 
est  considérable  ; le  résidu  est  soumis  à de  nouveaux  lavages  dans  de  grands 
plats  de  bois  de  forme  conique  ( batlée );  on  obtient  d’abord  un  sable  ferru- 
gineux, puis  enfin  l’or  en  poudre.  Quand  for  contient  des  grains  de  platine, 
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on  l’amalgame  en  le  frottant  sous  l’eau  avec  du  mercure;  l’or  seul  s’amal- 
game ; cet  amalgame  est  soumis  à l’action  de  la  chaleur;  le  mercure  distille 
et  l’or  reste  : ce  procédé  a été  très  perfectionné. 

L’or  des  filons  se  trouve  mélangé  assez  souvent  à de  la  pyrite  de  fer,  à 
l’oxyde  de  fer,  à la  blende,  au  sulfure  d’antimoine,  etc.  : on  exploite  quelque- 
fois des  sulfures  de  cuivre,  de  plomb,  ou  d’argent  qui  renferment  à peine 
'1/200000  d’or.  On  peut  en  extraire  l’or  par  trois  procédés  principaux  : l°parla 
fonte;  2°  par  l’amalgamation;  3°  par  le  grillage  préalable  et  l’amalgamation. 

1°  Le  traitement  par  la  fonte  consiste  à fondre  le  minerai  seul,  ou  avec 
des  matières  plombifères,  de  manière  à former  des  mattes;  ces  mattes  sou- 
mises à l’action  du  plomb  fondu  donnent  un  alliage  d’or  et  de  plomb;  on  en 
extrait  l’or  par  coupellation.  (Voir  Plomb.) 

2°  Au  moyen  d’un  moulin,  on  broie  le  minerai  avec  du  mercure  ; on  fait 
arriver  un  courant  d’eau  qui  enlève  les  matières  étrangères;  on  retire  l’amal- 
game à mesure  qu’il  se  forme  ; il  est  ensuite  soumis  à la  distillation.  Ber- 
dan,  de  New-York,  a inventé  une  machine  qui  broie,  lave  et  amalgame  avec 
une  précision  admirable. 

3°  Certains  minerais  contenant  de  l’arsenic,  dé  l’antimoine  ou  du  soufre 
ne  donnent  que  de  mauvais  résultats  par  les  procédés  précédents;  il  faut  les 
griller  au  rouge  sombre  au  moyen  de  la  vapeur  d’eau  surchauffée,  après 
mélange  avec  de  l’oxyde  de  fer  ou  de  manganèse,  puis  soumettre  à l’amalga- 
mation. 

Purification.  — L’or  d'affinage  titre  0,999.  Pour  l’obtenir  on  traite  l’ar- 
gent et  le  cuivre  aurifères  par  l’acide  sulfurique  ; le  cuivre  et  l’argent  se  dis- 
solvent, l’or  reste  comme  résidu. 

L’or  d’Australie  contient  des  traces  de  plomb,  d’arsenic,  d’antimoine,  qui 
lui  font  perdre  sa  ténacité  et  le  rendent  ainsi  impropre  au  monnayage.  On  le 
purifie  en  le  fondant  sous  une  couche  de  borax  et  faisant  passer  un  courant 
de  chlore  ; dans  ces  conditions,  l’or  n’est  pas  attaqué  et  les  chlorures  des 
autres  métaux  se  volatilisent. 

Pour  obtenir  de  l’or  complètement  pur,  l’or  d’affinage  est  fondu  avec  trois 
fois  son  poids  d'argent  ; l’alliage  est  repris  par  l'acide  azotique  ; on  enlève 
ainsi  le  platine  (ce  métal  allié  à une  grande  quantité  d’argent  est  attaqué 
par  l’acide  azotique),  le  résidu  est  dissous  dans  l'eau  régale  ; la  solution  est 
évaporée,  reprise  par  l’eau,  puis  on  ramène  l’or  à l’état  métallique  en  y fai- 
sant passer  un  courant  d’anhydride  sulfureux. 

Propriétés  physiques.  — L’or  peut  cristalliser  en  cubes  ou  en  octaèdres 
réguliers;  sa  couleur  est  jaune  un  peu  rougeâtre;  par  transparence  il  paraît 
vert;  par  réflexion,  il  paraît  d’un  rouge  orange;  sa  poudre  a une  couleur 
violacée;  c’est  le  plus  malléable  et  le  plus  ductile  des  métaux;  on  peut  le 
réduire  en  feuilles  n’ayant  qu’un  douze  millième  de  millimètre  d’épaisseur 
(0,833);  il  est  assez  tenace,  un  fil  de  2 millimètres  ne  rompt  que  sous  un 
poids  de  68  kilogrammes  : pur,  il  est  très  mou;  il  est  peu  élastique;  0gr,0o 
d'or  peuvent  donner  un  fil  de  162  mètres  de  longueur;  sa  densité  est  égale 
à 19,26  ; écroui,  elle  devient  19,37  : conductibilité  calorique  = 98,  électrique 
= 73.  De  0 à 100°  il  se  dilate  de  1/682  de  sa  longueur.  L’or  peut  se  souder 
à lui-même  à froid.  Il  fond  à 1037°  (Becquerel).  L’or  en  fusion  paraît  vert. 
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Il  est  à peu  près  fixe  à la  température  de  nos  fourneaux  ; lorsqu  on  expose 
des  feuilles  d’or  au  chalumeau  à gaz  hydrogène  et  oxygène  ou  à 1 action 
d’une  forte  batterie  électrique,  le  métal  se  volatilise  et  brûle  avec  une 
flamme  verte. 

Propriétés  chimiques.  — Le  brome  et  le  chlore  l’attaquent  à froid;  le  phos- 
phore et  l’arsenic  se  combinent  avec  lui  à chaud  ; les  autres  métalloïdes  sont 
sans  action.  Il  n’est  attaqué  que  par  l'acide  sélénique  et  les  corps  capables 
de  dégager  du  chlore. 

Les  alcalis  au  contact  de  l’air  l’attaquent  et  donnent  un  aurate  alcalin.  Les 
sulfures  alcalins  l’attaquent  également. 

Caractères.  — Les  sels  d’or  précipitent  en  noir  par  l’hydrogène  sulfuré;  ce 
précipité  est  soluble  dans  le  sulfhydrate  d’ammoniaque;  il  est  insoluble  dans 
l’acide  chlorhydrique;  il  est  insoluble  dans  l’ammoniaque;  il  est  soluble  dans 
l’eau  régale  : cette  solution,  débarrassée  par  une  douce  chaleur  de  l’excès  d eau 
régale,  donne  les  réactions  suivantes  : 

Avec  le  ferrocyanure  de  potassium,  belle  coloration  vert  émeraude  (il  faut 
que  la  liqueur  soit  acide). 

Si  dans  une  solution  même  très  étendue  de  chlorure  d’or,  on  ajoute  quel- 
ques gouttes  d’une  solution  d’acide  arsénieux,  deux  ou  trois  gouttes  de  per- 
chlorure  de  fer  et  autant  d’acide  chlorhydrique,  et  si  l’on  place  ensuite  dans 
la  liqueur  un  petit  morceau  de  zinc,  il  se  produit,  autour  du  morceau  de 
zinc,  une  auréole  pourpre,  qui,  par  l’agitation,  communique  à toute  la 
liqueur  une  coloration  rose  ou  pourpre  persistant  pendant  une  demi-heure. 

Si  l’on  remplace  l’acide  arsénieux  par  l’acide  phosphorique,  la  coloration 
produite  est  bleue  ou  violette. 

Les  sels  d'or  sont  aisément  réductibles;  le  sulfate  ferreux,  le  zinc  métal- 
lique, l’acide  oxalique,  l’acide  pyrogallique,  précipitent,  surtout  à chaud,  de 
l’or  métallique  sous  la  forme  d’une  poudre  brune.  Le  beurre  d’antimoine, 
l'anhydride  sulfureux,  l’anhydride  arsénieux  en  font  autant. 

Le  protochlorure  d’étain,  ou  mieux  un  mélange  de  protochlorure  et  de 
bichlorure,  produit  dans  la  solution  concentrée  de  chlorure  d’or  un  précipité- 
brun  rougeâtre  connu  sous  le  nom  de  'pourpre  de  Cassius  ; une  solution  éten- 
due n’est  pas  précipitée,  mais  seulement  colorée  en  rouge  brun.  On  donne  a 
cette  réaction  beaucoup  de  netteté  et  une  extrême  sensibilité  en  ajoutant  à 
la  solution  d’or,  d’abord  quelques  gouttes  d’un  mélange  contenant  environ 

10  parties  de  bichlorure  et  seulement  une  partie  de  protochlorure  d’étain  et 
ensuite  un  corps  réducteur,  sulfate  ferreux,  anhydride  sulfureux,  azotite  de 
potasse,  etc.  Il  se  forme  immédiatement  une  coloration  rouge  très  intense,  et 

11  se  forme  bientôt  un  précipité  d’une  magnifique  couleur  pourpre  qui  se  ras- 
semble facilement  et  laisse  la  liqueur  tout  à fait  incolore.  Cette  réaction  per- 
met de  déceler  1/oOüOO  d’or. 

Dosage.  — L’or  se  dose  toujours  à l'état  métallique;  le  plus  souvent  on 
réduit  ses  solutions  par  le  sulfate  ferreux  ou  par  l’acide  oxalique;  quelquefois 
on  le  précipite  par  l’hydrogène  sulfuré;  le  sulfure  calciné  laisse  de  l'or  métal- 
lique. 

Quelquefois  encore,  on  a recours  pour  doser  l'or  à la  coupellation  ; nous 
parlerons  de  ce  procédé  à propos  de  l’argent. 
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Usages.  — Outre  ses  usages  bien  connus,  on  emploie  l’or  dans  plusieurs 
industries,  surtout  dans  la  décoration  de  la  porcelaine  et  dans  la  fabrication 
du  verre  de  Bohême  auquel  il  communique  une  belle  couleur  rouge.  L’or 
battu  est  employé  dans  la  dorure  sur  bois,  sur  pierre,  sur  plâtre,  etc.  L’or 
en  dissolution  est  employé  en  photographie  comme  révélateur. 

Usages  médicaux.  — Avec  la  poudre  d’or,  on  a fait  une  pommade  et  un 
sirop;  l’efiicacité  de  ces  préparations  est  douteuse.  Un  certain  nombre  d’au- 
teurs nient  l’efficacité  des  composés  auriques;  d’autres  leur  reconnaissent 
des  propriétés  thérapeutiques,  mais  avec  de  tels  inconvénients  que  ce  corps 
doit  être  rejeté  de  la  matière  médicale;  d’autres  enfin  les  considèrent  comme 
des  médicaments  précieux.  D’après  ces  derniers,  les  préparations  auriques  pro- 
duiraient : 1°  Du  côté  du  tube  digestif,  un  fonctionnement  plus  actif  et  plus 
régulier;  l’appétit  serait  augmenté  et  la  digestion  se  ferait  plus  rapidement; 
2°  du  côté  des  sécrétions,  une  salivation  différant  de  la  salivation  mercurielle 
en  ce  qu’elle  ne  s’accompagnerait  pas  de  gonflement  douloureux  de  la 
muqueuse  buccale  ni  des  gencives.  La  constipation  serait  fréquente;  ce  qu'il 
y aurait  de  plus  remarquable,  ce  serait  une  sudation  abondante,  plus  fré- 
quente la  nuit  que  le  jour,  laquelle  accompagnerait  une  diurèse  copieuse  ou 
alternerait  avec  elle;  3°  du  côté  du  système  nerveux,  une  exaltation  des 
fonctions  intellectuelles,  rappelant  celle  que  l’on  éprouve  lorsqu’on  est  « en 
pointe  de  vin  »,  une  excitation  génésique  pouvant  aller  chez  l’homme  jus- 
qu'à un  priapisme  douloureux,  et  se  manifestant  chez  la  femme,  moins  par 
les  appétits  vénériens  que  par  l’augmentation  de  la  fluxion  menstruelle. 
Après  3 ou  4 semaines,  il  survient  une  fièvre  que  l’on  a considérée  comme 
une  condition  de  l’action  curative,  notamment  dans  la  syphilis  : l’or  pro- 
duirait en  outre  de  la  céphalalgie,  de  l’oppression,  et  une  irritation  gastrique 
et  gastro-intestinale;  Percy  l’accuse  d’avoir  converti,  chez  plusieurs  malades, 
l'état  indolent  des  tumeurs  soit  osseuses,  soit  glanduleuses,  en  un  état 
d’exaspération  et  d’inflammation  qu’il  a été  difficile  de  calmer.  Il  a une  fois 
couvert  le  corps  d’une  espèce  de  dartre.  Une  périostose  volumineuse,  jusque- 
là  exempte  de  douleur,  en  causa  de  très  lancinantes  qui  amenèrent  bientôt 
une  dégénérescence  carcinomateuse  à laquelle  le  sujet  succomba. 

Il  a été  employé  avec  succès  dans  les  maladies  syphilitiques;  souvent  il 
fait  augmenter  d'intensité  les  accidents  locaux,  et  même  en  fait  apparaître 
de  nouveaux  : ces  effets  sont  désirables;  car,  peu  de  jours  après  leur  mani- 
festation, on  voit  la  maladie  suivre  rapidement  une  marche  rétrograde.  Ses 
heureux  effets  dans  la  scrofule  sont  des  plus  contestables;  on  l’a  employé 
contre  la  phtisie,  la  dyspepsie,  l’aménorrhée,  les  tumeurs  blanches,  etc. 
Chrestien  et  Lallemand  en  auraient  obtenu  de  bons  effets  dans  les  dartres  et 
dans  la  lèpre. 

L’or  et  l’oxyde  d'or  ont  été  administrés  sous  différentes  formes  à la  dose 


CHLORURES  D’OR  oM 

de  0gr,005  à 0gr,050  par  jour.  Le  perchlorure  d’or  et  le  chlorure  double 
d’or  et  de  sodium  sont  prescrits  aux  doses  de  2 à GO  milligrammes  par  jour. 
On  les  a donnés  en  solutions  à prendre  à l’intérieur  ou  en  pommades  dont 
on  frictionnait  la  langue  ou  la  plante  des  pieds. 

ALLIAGES 

Les  alliages  avec  l’antimoine  et  l’étain  sont  sans  intérêt;  les  autres  seront 
étudiés  plus  tard. 

La  dorure  peut  se  faire  au  mercure,  au  trempé,  par  voie  galvanique  ou  par 
application. 

CHLORURES  D’OR 


Il  en  existe  trois  : 

1°  Un  chlorure sous-aureux AuCl,jaunepàle,  insoluble  dans  1 eau, instable; 

!2°  Un  chlorure  aureux  AuCl1 2,  décomposable  par  l’eau  froide  en  chlorure 
sous-aureux  et  chlorure  aurique  ; 

3°  Le  chlorure  aurique  Au  G P = 303,5  : il  est  plus  important. 

On  le  prépare  en  attaquant  l’or  par  beau  régale  et  faisant  cristalliseï  (1). 

Propriétés  physiques.  — Le  chlorure  aurique  est  un  corps  d un  rouge  brun, 
déliquescent,  difficilement  cristallisable,  très  soluble  dans  l’eau,  l'alcool  et 
l’éther.  La  lumière  le  décompose  en  chlore  et  en  chlorure  aureux,  la  chaleur 
agit  de  même,  et,  quand  elle  est  assez  élevée,  complète  la  décomposition. 

Propriétés  chimiques.  — Il  se  combine  avec  l’acide  chlorhydrique  et  donne 
un  chlorhydrate.  L’acide  oxalique  le  réduit;  les  acides  acétique,  Laitiique  et 
citrique  sont  sans  action.  Avec  les  alcalis  et  les  carbonates  alcalins,  il  donne 
des  aurates  alcalins. 

L’ammoniaque  donne  un  précipité  d’or  fulminant. 

C’est  un  chloracide  qui  donne  facilement  des  chlorures  doubles  avec  les 
chlorures  alcalins. 


(1)  « Or  laminé 10  gr. 

Acide  azotique  officinal  8 gr. 

Eau  distillée ^ gr. 

Acide  chlorhydrique  officinal 10  Sr- 


Introduisez  l’or  réduit  en  petits  fragments  dans  un  matras  en  verre  contenant  le 
mélange  d’acide  azotique  et  d’eau.  Ajoutez  l’acide  chlorhydrique  ; chauffez  au  bain 
de  sable  pour  favoriser  la  réaction.  Lorsque  le  métal  aura  complètement  disparu, 
versez  la  solution  dans  une  capsule  en  porcelaine,  puis  évaporez  au  bain  de  sable 
pour  chasser  l’eau  et  l’excès  d’acide.  Dès  que  par  l’action  de  la  chaleur,  des  traces  de 
chlore  commenceront  à se  dégager,  retirez  la  capsule  du  feu;  le  sel  se  prendra  par 
le  refroidissement  complet  en  une- masse  solide  et  cristalline;  enfermez-le  immédiate- 
ment dans  un  flacon  à l’émeri.  » Codex  1884. 
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Essai.  — Cent  grammes  de  sel  desséché  doivent  laisser  après  calcination 
ou  par  réduction  65sr,18  d’or  métallique  (Codex). 

Réactif.  — Ce  corps  a été  employé  comme  réactif  des  alcaloïdes. 

Usages  médicaux.  — Sa  solution  éthérée  était  autrefois  employée  en  méde- 
cine sous  le  nom  d ' or  potable.  A la  longue,  cette  liqueur  se  décompose  spon- 
tanément et  laisse  déposer  de  l’or  métallique.  A propos  de  l'or,  nous  avons 
donné  les  formes  et  les  doses  usitées  de  ce  corps. 

Le  D1'  Calmette  l’a  préconisé  contre  la  morsure  des  divers  serpents  veni- 
meux; aussitôt  après  la  piqûre,  on  fait  8 à 10  injections  d'une  solution  à 
1/100,  autour  du  point  atteint;  on  fait  une  ligature  élastique  à la  racine  du 
membre  atteint  et  on  fait  les  mêmes  injections  en  deçà  et  en  delà  de  la  liga- 
ture que  l’on  peut  alors  enlever. 

Les  formules  des  bromures  d’or  sont  calquées  sur  celles  des  chlorures. 

Le  tribromure  anhydre  Au  Br*  est  une  masse  cristalline  noire  composée  de 
cristaux  réguliers  microscopiques.  11  est  décomposé  à 115°  en  brome  et  pro- 
tobromure Au  Br. 

Sa  solution  aqueuse  est  rouge  et  moins  stable  que  celle  du  trichlorure.  Il 
se  dissout  dans  l’alcool,  l’éther  et  la  glycérine.  On  l’obtient  en  dissolvant 
l’or  dans  l’eau  de  brome  ou  par  double  décomposition  par  voie  sèche  entre 
le  chlorure  d’or  et  le  bromure  d’ammonium. 

Le  bromure  d’or  a été  préconisé  par  le  docteur  Goubert  contre  l’épilepsie 
et  diverses  formes  de  migraine.  On  le  donne  à la  dose  de  8 milligrammes 
qu’on  élève  progressivement  jusqu’à  16.  Ses  effets  persisteraient  pendant 
plusieurs  années. 

Il  existe  des  bromaurates  correspondant  aux  chloraurates. 


OXYDES  D’OR 


On  en  connaît  trois  : 

1°  Y oxyde  sous-aureux  Au20  ; 

2°  Y oxyde  aureux  ou  auryle  Au202  ; 

3°  Y oxyde  aurique  Au203;  il  n’est  guère  connu  qu’à  l’état  d’hydrate  qu’on 
obtient  en  traitant  le  chlorure  aurique  par  un  alcali  et  mieux  par  la  magné- 
sie parce  qu’il  peut  donner  naissance  à des  aurates  alcalins  un  peu  solubles. 


SULFURES  D’OR 


Leur  formule  est  analogue  à celle  des  oxydes.  A froid,  l’hydrogène  sulfuré 
donne  avec  les  sels  d’or  un  précipité  noir,  soluble  dans  les  sulfures  alcalins 
et  qui  parait  constituer  le  sulfure  AirS"  plutôt  que  AirS1. 


SELS  D’OR  ')0> 

En  faisant  digérer  de  l’or  dans  du  polysulfure  de  potassium,  ce  métal  se 
dissout  et  donne  un  sulfosel. 


COMPOSÉS  AZOTÉS 


Traités  par  l’ammoniaque,  les  oxydes  d’or  et  le  trichlorure  fournissent 
des  composés  explosibles. 

L’hydrate  sous-aureux  donne  le  composé  Au3AzTI3,4ILO.  L’eau  lui  enleve 
une  molécule  d’ammoniaque  et  donne  le  composé  AzAu\5II'0. 

L’hydrate  aurique  fournit  le  composé  2Az'Au''H3,3fI'0. 

Les  sels  d’or,  sulfates,  hyposulfites,  azotates,  sont  sans  intérêt  pour  nous. 

Le  pourpre  de  Cassius  est  envisagé  aujourd  hui  comme  une  laque  d acide 
stannique  colorée  par  de  1 or  très  divisé.  Ce  corps  est  employé  poui  coloiei 
en  rose  et  en  pourpre  les  verres,  les  cristaux  et  la  porcelaine. 


PLATINE 


Pt"-»'  = 194,5 


Historique. — Le  platine  (platina,  diminutif  de  plata,  argent)  n’a  été  intro- 
duit en  Europe  que  vers  1740;  il  était  depuis  longtemps  connu  en  Amérique, 
mais  on  ne  savait  pas  s’en  servir. 

Etat  naturel.  — Le  platine  ne  se  trouve  guère  qu’en  grains,  paillettes  ou 
pépites  arrondies  et  toutefois  caverneuses;  à l’état  naturel,  il  est  plus  dur  et 
moins  dense  que  le  platine  écroui.  Il  parait  appartenir  au  système  régulier; 
sa  densité  varie  de  17  à 19.  11  raie  tous  les  métaux  natifs,  hormis  le  fer.  11 
contient  presque  toujours  0,02  de  métaux  étrangers  qui  sont  surtout  du  fer, 
du  rhodium,  de  l’iridium,  du  palladium  et  un  peu  d’osmium.  Le  platine  se 
trouve  surtout  dans  les  terrains  d’alluvion  à côté  du  diamant  et  de  l’or;  il 
appartient  aux  terrains  primitifs  ; il  n’a  été  observé  qu’une  seule  fois  en  place 
par  Boussingault,  qui  l’a  trouvé  en  grains  dans  les  filons  aurifères  de  Santa- 
Rosa.  Antérieurement,  Vauquelin  avait  trouvé  du  platine  dans  une  mine  du 
Guadalcanal,  en  Espagne.  Les  principaux  .gisements  sont  en  Colombie,  au 
Brésil,  et  au  pied  de  l'Oural  de  part  et  d’autre.  La  quantité  de  platine  de 
cette  dernière  provenance  est  actuellement  très  importante  : 4 000  kilo- 
grammes environ  par  an. 

Préparation.  — L’ancien  procédé  consistait  à traiter  le  minerai  par  l’eau 
régale,  à précipiter  le  platine  par  le  chlorure  d’ammonium  et  à calciner,  ce 
qui  laissait  un  résidu  de  platine  métallique. 

Le  procédé  de  Deville  et  Debray  consiste  à chauffer  dans  un  four  en  chaux 
(fig.  356),  à l’aide  du  chalumeau  oxhydrique,  le  minerai  avec  5 p.  100  de 
chaux  : l’oxyde  de  fer  se  combine  avec  la  chaux;  l’or,  le  cuivre  et  le  palla- 
dium sont  volatilisés  ; le  métal  fondu  renferme  le  rhodium  et  l’iridium  du 
minerai. 

Pour  le  purifier,  on  a recours  à divers  procédés  assez  complexes. 

Propriétés  physiques.  — Le  platine  est  blanc,  susceptible  d’un  beau  poli  ; 
il  est  inodore,  insipide,  très  malléable,  très  ductible,  assez  tenace  : un  fil  de 
2 millimètres  se  rompt  sous  l’effort  d’un  poids  de  124  kilogrammes.  Il  est 
plus  dur  que  le  cuivre,  mais  moins  que  le  fer.  Sa  densité  varie  de  21, 15  à 
21,7.  C’est  le  moins  dilatable  de  tous  les  métaux.  Il  est  infusible  au  chalu- 
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meau  ordinaire,  mais  il  est  fondu  par  le  chalumeau  a gaz  hydrogène  et  oxy- 
gène ; il  se  volatilise  môme  sensiblement  dans  ces  conditions. 

Propriétés  chimiques.  — Ce  corps  n’est  attaqué  par  l’oxygène  ni  à chaud, 
ni  à froid. 

Le  soufre  l’attaque  quand  il  est  en  mousse  ; sans  cette  condition,  il  ne 
l’attaque  que  très  difficilement. 

Le  chlore  l’attaque  lentement,  le  brome  et  l'iode  sont  sans  action.  Avec  le 


Fig.  356.  — Fusion  du  platine. 


phosphore  et  l’arsenic,  il  donne  à chaud  des  composés  fusibles.  Un  mélange 
de  charbon  et  de  silice  l’attaque  et  donne  du  siliciure  de  platine  fusible. 

Le  platine  absorbe  l’hydrogène  ; cette  absorption  dégage  de  la  chaleur  ; 
cette  chaleur,  quand  le  platine  est  divisé,  peut  aller  jusqu’à  produire  1 inflam- 
mation de  l’hydrogène  ; pour  avoir  du  platine  divisé,  il  faut  employer  l’éponge 
ou  mousse  de  platine  ou  bien  encore  le  charbon  platiné  ou  la  pierre  ponce 
platinée,  ou  encore  le  noir  de  platine. 

La  mousse  ou  éponge  de  platine  se  prépare  par  la  calcination  du  chloro- 
platinate  d’ammoniaque  ; elle  est  spongieuse,  terne,  d’un  gris  cendré. 

On  obtient  un  noir  de. platine  très  actif,  en  ajoutant  à une  solution  de 
chlorure  platinique  une  petite  quantité  de  sel  de  Seignette  et  portant  à l’ébul- 
lition. Il  se  produit  un  dégagement  très  vif  d’acide  carbonique  et  tout  le 
platine  se  sépare  en  quelques  instants  à l’état  très  divisé  ; il  ne  reste  plus 
qu’à  laver  le  précipité  et  à le  sécher  à la  température  ordinaire. 

Le  charbon  ou  la  pierre  ponce  platinés  se  préparent  en  faisant  bouillir 
quelque  temps  ces  corps  avec  du  chlorure  de  platine,  puis  les  calcinant  dans 
un  creuset. 

Le  noir  de  platine  peut  absorber  jusqu’à  74o  fois  son  volume  d’hydrogène. 

Sous  l’influence  du  platine  divisé,  l’hydrogène  s’enflamme,  l’hydrogène  et 
l’oxygène  se  combinent,  l’oxygène  et  l’anhydride  sulfureux  donnent  de  l’an- 
hydride sulfurique,  l’alcool  et  l’éther  se  transforment  en  acide  acétique, 
l’alcool  méthylique  se  transforme  en  acide  formique;  les  sucres,  en  présence 
des  alcalis,  donnent  de  l’anhydride  carbonique  et  de  l’eau,  etc. 

Le  platine  divisé  perd  ces  propriétés  quand  il  reste  exposé  à l’air  libre,  ou 
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qu’on  le  calcine  trop  fortement  ; on  les  lui  rend  en  le  faisant  bouillir  avec  de 
l’acide  azotique  ou  de  l’ammoniaque,  lavant  et  séchant. 

Le  platine  s’allie  à presque  tous  les  métaux  à une  température  plus  ou 
moins  élevée  ; quand  il  est  très  divisé,  il  peut  s’unir  au  mercure. 

Il  ne  décompose  l’eau  à aucune  température. 

L'acide  chlorhydrique  et  l’acide  sulfurique  ne  l’attaquent  pas. 

L’eau  régale  le  dissout  assez  rapidement. 

L acide  azotique  ne  l’attaque  que  quand  il  est  allié  à une  quantité  suffisante 
d’argent. 

La  potasse  et  la  lithine  l’attaquent;  la  soude  l’attaque  aussi,  mais  moins 
énergiquement. 

Un  mélange  d azotate  de  potasse  et  de  potasse  l’attaque  très  rapidement. 

A une  température  élevée,  il  est  attaqué  par  plusieurs  oxydes  même  irré- 
ductibles. 

Si  au-dessus  d’une  lampe  à alcool  éteinte  on  place  une  spirale  de  platine 
rougie,  cette  spirale  conserve  sa  température;  l’alcool  est  oxydé,  ainsi  que  les 
substances  diverses  qui  peuvent  se  trouver  dans  l’atmosphère;  cette  expé- 
rience, dite  de  la  lampe  philosophique,  est  quelquefois  utilisée  pour  purifier 
l’atmosphère  ! 

Caractères.  — Les  sels  de  platine  précipitent  lentement  en  marron  noir 
par  l'hydrogène  sulfuré. 

Le  précipité  se  dissout,  mais  mal,  dans  le  sulfhydrate  d'ammoniaque  ; il 
est  insoluble  dans  l’acide  chlorhydrique;  il  est  insoluble  dans  l’ammoniaque. 

Il  se  dissout  dans  l’eau  régale;  la  solution,  évaporée  presque  à siccité  pour 
chasser  l’excès  d’acide,  donne  les  réactions  suivantes  : 

Avec  le  chlorure  de  potassium  ou  d’ammonium  précipité  jaune,  très  peu 
soluble  dans  l’eau  et  les  acides,  presque  insoluble  dans  les  liqueurs  alcoo- 
liques. (Le  précipité  analogue  que  pourraient  donner  les  sels  d’or  est  soluble 
dans  les  acides.) 

L’ammoniaque  fournit  le  même  précipité  que  le  chlorure  d’ammonium. 
Dans  les  solutions  concentrés  d’or,  elle  donne  un  précipité  jaune  rougeâtre. 

L acide  oxalique  et  le  chlorure  ferreux  ne  précipitent  pas  la  solution  de  , 
chlorure  platinique,  tandis  qu’ils  réduisent  les  sels  d’or. 

Le  protochlorure  d’étain  colore  le  chlorure  platinique  en  brun  foncé  sans 
donner  de  précipité. 

Avec  l'iodure  de  potassium  en  excès,  coloration  très  caractéristique  rouge 
très  foncé  ou  rose. 

Le  ferrocyanure  de  potassium  donne  un  précipité  jaune  de  chloro-platinate 
de  potasse. 

Dosage.  — On  précipite  ordinairement  le  platine  à l’état  de  chloroplatinate 
d’ammoniaque;  par  calcination,  on  obtient  le  platine  même  (1). 


(1)  La  solution  de  platine  est  d’abord  réduite  par  évaporation  à un  petit  volume  ; 
on  l’additionne  de  chlorure  ammonique  en  solution  concentrée  ; on  ajoute  de  l’alcool 
absolu  pour  précipiter  totalement  le  chloroplatinate  d’ammoniaque.  On  jette  le  pré- 
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Séparation.  — On.  peut  séparer  le  platine  de  l’or,  en  se  fondant  sur  ce  que 
le  chlorure  ferreux  ramène  l’or  des  solutions  aurifères  à 1 état  métallique, 
tandis  qu’il  ne  précipite  pas  les  sels  de  platine. 

On  peut  encore  les  séparer  en  ajoutant  à la  solution  concentrée  de  leurs 
chlorures  du  chlorure  d’ammonium  ou  mieux  du  chlorure  de  potassium  et  de 
l’alcool  ; l’or  reste  en  solution  et  il  se  forme  un  chloroplatinate  insoluble. 

Un  troisième  procédé  est  basé  sur  ce  que  l’acide  azotique  attaque  le  platine 
quand  il  est  allié  à la  fois  à l’or  et  à une  suffisante  quantité  d’argent.  Al  al- 
liage d’or  et  de  platine,  on  ajoute  trois  fois  son  poids  d’argent;  on  traite  le 
bouton  de  retour  par  l’acide  azotique  à 1,20;  l’or  seul  reste  pour  résidu.  (Voir 
Coupellation.) 


Réactif.  — Le  noir  de  platine  est  quelquefois  employé  comme  réactif  pour 
déterminer  certaines  réactions,  par  exemple  : la  combinaison  de  quelques 
gaz. 


Usages.  — Le  platine,  étant  le  moins  dilatable  des  métaux,  a été  employé 
pour  la  construction  du  mètre  étalon;  ce  métal  sert  à laire  un  grand  nombre 
d’ustensiles  en  usage  dans  les  laboratoires  de  chimie. 


Usages  médicaux.  — Le  platine  et  ses  sels  ont  été  expérimentés  par  Hqefer. 
Voici  le  résumé  de  ses  conclusions.  Les  préparations  de  platine  (chlorures) 
sont  toxiques,  le  perchlorure  l’est  à la  dose  de  1 gramme,  le  chlorure  double 
de  platine  et  de  sodium  à la  dose  de  2 grammes;  ces  préparations  sont  moins 
toxiques  que  les  composés  correspondants  de  l’or  et  du  mercure.  Le  per- 
chlorure de  platine,  employé  à l’extérieur,  produit  une  sensation  de  chaleur 
et  de  picotement  assez  incommode,  puis  une  éruption  locale  et  passagère  qui 
disparaît  au  bout  de  huit  à douze  heures.  Pris  à l’intérieur,  à la  dose  de 
5 centigrammes,  ce  sel  ne  produit  aucun  effet  sensible  ; mais,  à la  dose  de 
Os1', 40,  il  détermine  une  irritation  de  la  muqueuse  gastrique,  de  la  céphalalgie 
et  des  mouvements  fîbrillaires  brusques  dans  les  muscles  de  la  partie  posté- 
rieure de  la  tête,  du  dos  et  des  extrémités.  Le  chloroplatinate  de  sodium, 
ingéré  à la  dose  de  10  centigrammes,  n’a  rien  produit  d’appréciable  ; mais, 
à la  dose  de  0gr,20,  il  a déterminé,  indépendamment  des  phénomènes  précé- 
dents, des  nausées,  des  coliques  passagères,  de  la  diurèse  et  une  hypersécré- 
tion salivaire. 

« Parmi  les  effets  produits  par  le  platine  et  l’or,  il  en  est  un  à remarquer  : 
il  s’agit  de  l’excitation  nerveuse  qui  a déterminé  des  mouvements  fîbrillaires 
et  même  convulsifs,  par  suite  de  l’imprégnation  des  éléments  nerveux  par 
les  composés  auriques  et  platiniques,  puis  par  l’or  et  le  platine  réduits,  agis- 
sant mécaniquement  comme  le  feraient  des  corps  étrangers  et  insolubles. 


cipité  sur  un  filtre;  on  le  lave  avec  de  l’alcool  à 80dv  additionné  d’un  peu  de  chlo- 
rure ammonique.  On  dessèche  le  précipité  et  on  le  calcine.  On  pèse  le  platine  qui 
résulte  de  la  calcination  du  chloroplatinate. 
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Pour  ces  motifs,  tout  médecin  judicieux  se  refusera  à prescrire  les  sels  de 
platine  aussi  bien  que  les  sels  d’or.  En  effet,  en  administrant  ces  composés 


plus.  » (Rabuteau.) 


Hcefer  a administré  avec  succès  les  sels  de  platine  dans  la  syphilis,  sans 
observer  les  accidents  reprochés  au  mercure;  ils  ne  produiraient  parfois  qu’une 
salivation  légère,  nullement  douloureuse  et  sans  gonflement  de  la  langue  et 
des  gencives.  Il  a prescrit  aussi  le  platine  à l’intérieur  dans  la  blennorrha- 
gie, mais  les  injections  seules  ont  montré  quelque  efficacité.  Les  lotions 
platiniques  ont  paru  être  utiles  dans  le  traitement  du  chancre  syphilitique. 

Hcefer  administrait  à l’intérieur  le  chlorure  platinique,  soit  en  solution 
aqueuse  (chlorure  25  milligrammes,  eau  180  grammes  : à prendre  dans  la 
journée),  soit  en  pilules  (chlorure  platinique  1,  extrait  de  gaïac  8,  poudre  de 
réglisse  q.  s.  pour  40  pilules;  dose  de  1 à 2 par  jour).  La  solution  destinée 
aux  injections  contenait  1 de  chlorure  platinique  pour  125  d’eau. 


ALLIAGES.  — PLATINAGE 


L’iridium  et  le  rhodium  communiquent  au  platine  beaucoup  de  dureté 
et  d’élasticité,  sans  lui  enlever  sa  malléabilité  et  le  rendent  beaucoup  plus 
résistant  aux  agents  chimiques.  L’alliage  à 0,10  d’iridium  a été  choisi  par  la 
commission  internationale  du  mètre  pour  l’établissement  des  étalons 
métriques  : cet  alliage  a pour  densité  21,615. 

On  peut  déposer  une  couche  de  platine  [platinage)  sur  divers  métaux  par 
des  procédés  analogues  à ceux  employés  pour  la  dorure. 


COMPOSÉS  HALOÏDES 

Le  chlorure  platineux  PtCP,  obtenu  en  chauffant  à 200°  le  chlorure  plati- 
nique, est  sans  intérêt  pour  nous  : il  donne  naissance  à des  chloroplatinites, 
à des  composés  phosphoplatiniques  dérivant  des  deux  composés  PtCl-,PCl3 
et  PtCl2,  2PC13  et  à des  chloroplatinites  de  carbonyle. 

Le  chlorure  platinique  PtCP  se  prépare  en  attaquant  le  platine  par  une 
eau  régale  formée  de  2 parties  d’acide  chlorhydrique  et  d’une  partie  d’acide 
azotique.  La  solution  est  évaporée  presque  à siccité  pour  chasser  l'excès 
d’acide.  Ce  corps  est  d’un  rouge  brun  ; ses  solutions  sont  jaunes  ; il  a une 
réaction  acide,  il  est  soluble  dans  l’eau  et  l’alcool.  La  chaleur  le  transforme 
d’abord  en  protochlorure,  puis  en  platine  métallique.  Le  mercure  le  réduit 
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même  à froid.  Avec  l'acide  chlorhydrique,  il  donne  un  chlorhydrate  de  chlo- 
rure qui  cristallise  par  le  refroidissement  et  perd  son  acide  par  une  évapo- 
ration prolongée.  Il  se  combine  avec  presque  tous  les  chlorures  et  donne  des 
ehloroplatinates  ; on  l’a  employé  comme  encre  indélébile  à marquer  le  linge. 
Il  sert  de  réactif  aux  sels  de  potasse  et  d’ammoniaque,  et  d’une  manière  géné- 
rale  pour  les  alcaloïdes. 


CHLORURE  DOURLE  DE  PLATINE  ET  D’AMMONIUM 

PtCD,  2AmCl. 


Synonymie.  — Chloroplatinate  d’ammoniaque. 

Ce  sel  se  prépare  en  précipitant  un  sel  d'ammoniaque  par  le  chlorure  pla- 
tinique.  Il  a la  plus  grande  analogie  avec  le  chloroplatinate  de  potasse. 

Par  calcination,  il  laisse  un  résidu  de  platine  métallique;  c’est  de  ce  sel 
qu’on  extrait  le  platine. 

Les  bromures  et  les  iodures  de  platine  sont  sans  intérêt  pour  nous. 


OXYDES  DE  PLATINE 

L’ oxyde  plat ineux  PtO  est  très  peu  stable;  il  ne  l’est  guère  plus  à l’étal 
d'hydrate  PtO'H2  ; il  donne  naissance  aux  sels  platineux. 

L 'oxyde  plat  inique  PtO2  est  noir;  l’hydrate  PtO’H'  s’obtient  en  faisant 
bouillir  le  chlorure  platinique  avec  un  excès  de  potasse  suffisant  pour  redis- 
soudre le  précipité,  puis  en  décomposant  la  solution  de  platinate  alcalin  par 
l'acide  acétique.  Il  peut  se  combiner  avec  les  bases  pour  donner  des  plati- 
nate s. 


SULFURES  DE  PLATINE 

Les  sulfures  platineux  PtS  et  platinique  PtS2  s’obtiennent  en  précipitant 
les  sels  platineux  ou  platiniques  par  l’hydrogène  sulfuré. 

Le  sulfure  platinique  donne  aisément  naissance  à des  sulfoscls. 


COMPOSÉS  AMMONIÉS  DU  PLATINE 


Les  divers  composés  du  platine  donnent  avec  l’ammoniaque  plusieurs 
séries  de  dérivés  dans  lesquels  le  platine  peut  fonctionner  soit  comme  dia- 
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tomique  soit  comme  tétratomique  ; ces  corps  peuvent  également  renfermer 
un  ou  plusieurs  atonies  de  platine. 


SELS  P LATIN  EUX  ET  PLAT1NIQUES 


L 'azotate  et  le  sulfate  platineux  sont  incristallisables. 

L 'azotate  platinique  est  incristallisable  ; on  l’obtient  en  traitant  l’oxyde 
platinique  par  l’acide  azotique,  ou  le  sulfate  platinique  par  l’azotate  bary- 
tique  ; il  se  produit  encore  quand  on  traite  par  l’acide  azotique  du  platine 
aurifère  contenant  une  grande  quantité  d’argent.  Il  forme  des  sels  doubles 
avec  les  azotates  potassique  et  sodique. 

Le  sulfate  platinique  est  noir,  amorphe  et  très  soluble.  II  se  combine  avec 
les  sulfates  alcalins.  On  le  prépare  en  décomposant  le  chlorure  platinique 
par  l’acide  sulfurique,  ou  en  chauffant  légèrement  l’acide  azotique  fumant 
avec  du  sulfure  platinique. 


MOLYBDÈNE 


MoY  = 96 


Ce  corps  s’obtient  en  réduisant  l’anhydride  molybdique  par  un  courant 
d’hydrogène.  11  est  presque  infusible.  Avec  le  chlore,  il  donne  MoCP,  MoCP, 
MoCl\  MoCl5. 

Avec  l’oxygène,  il  fournit  les  oxydes  suivants  : MoaO:l,  MoO',  MoO3  (anhydride 
molybdique). 

Cet  anhydride  molybdique  donne  naissance  à Yacide  molybdique , 
MoO  4P. 

Les  molybdates  ont  la  constitution  des  chromâtes.  Outre  les  sels  normaux, 
Mo04M2,  il  existe  des  polymolybdates  Mo207M2  et  Mo30loM',  et  même  des  sels 
plus  complexes,  tels  que  des  heptamolybdates  hexabasiques. 

Le  molybdate  d' ammoniaque  ordinaire  employé  comme  réactif  des  phos- 
phates est  l heptamolybdate,  Mo7024  (AzH4)6,  4lI-’0. 

L’acide  phospho-molybdique  (MoO3)10,  P04H3,  llIPO,  donne  des  précipités 
jaunes  dans  les  solutions  des  sels  de  potassium,  d’ammonium,  de  césium,  etc. 
C’est  un  excellent  réactif  des  alcaloïdes. 

Il  existe  un  acide  arsénio-molybdique  moins  stable  que  le  précédent. 

Le  sulfure  de  molybdène  naturel  ressemble  beaucoup  au  graphite. 

Les  sels  de  molybdène  donnent  avec  l’hydrogène  sulfuré  un  précipité  noir 
qui  se  forme  lentement  ; la  liqueur  reste  colorée  en  bleu  tant  que  la  précipi- 
tation n’est  pas  complète. 


MERCURE 


H< 
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Synonymie.  — Argent  vif,  hydrargyre  (uopapyupoç). 

Historique.  — Le  mercure  est  très  anciennement  connu  ; les  alchi- 
mistes le  considéraient  comme  de  l'argent  à l’état  imparfait;  pour  eux,  il 
était  le  principe  de  tous  les  métaux-  et  de  tous  les  corps  solides  et  fixes. 

Etat  naturel.  — Le  mercure  natif  accompagne  le  cinabre  dans  ses  gîtes  ; 
il  se  trouve  sous  forme  de  gouttelettes.  Il  se  trouve  encore  sous  forme 
d'amalgame  d’argent  cristallisé,  désigné  sous  le  nom  d 'argentai. 

Préparation.  — Les  principaux  gisements  de  mercure  sont  à Idria  en  Car- 
niole,  à Almaden  en  Espagne,  au  Pérou,  au  Mexique,  à New-Almaden,  en 
Californie,  en  Chine  et  au  Japon  ; la  Russie  fournit  aujourd’hui  un  appoint 
des  plus  importants.  Il  existe  deux  procédés  pour  l’extraire  : 

lü  A Almaden  et  à Idria,  le  cinabre  est  grillé  dans  un  courant  d’air  ; le 
soufre  passe  à l’état  d’anhydride  sulfureux  et  le  mercure  mis  en  liberté  est 
condensé  dans  des  appareils  spéciaux  (fîg.  357  et  358)  ; 

2°  Dans  le  duché  des  Deux-Ponts,  le  minerai  broyé  est  chauffé  avec  de  la 
chaux  éteinte  ; on  chauffe  dans  des  cornues  : la  chaux  s’empare  du  soufre, 
forme  du  sulfure  de  calcium  et  le  mercure  est  mis  en  liberté. 

Purification.  — Le  Codex  purifie  le  mercure  en  le  laissant  en  contact  avec 
une  petite  quantité  d’acide  azotique  dilué  (1). 


(1)  « Mercure  de  commerce 2 000  gr. 

Acide  azotique  officinal 20  gr. 


Introduisez  le  mercure  dans  un  llacon  en  verre  fort  de  capacité  suffisante,  avec 
l’acide  azotique  préalablement  étendu  de  deux  fois  son  volume  d'eau.  Prolongez  le 
contact  pendant  vingt-quatre  heures,  en  agitant  fréquemment  la  masse.  Au  bout  de 
ce  temps,  enlevez  par  décantation  la  solution  surnageante,  qui  emporte  avec  elle  les 
métaux  étrangers;  lavez  à grande  eau  le  mercure  et  séchez-le  avec  soin.  » 
(Codex  1884.) 
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On  a proposé,  pour  purifier  le  mercure,  de  le  distiller;  mais  beaucoup  de 
métaux  l’accompagnent  dans  celte  opération,  et  cette  méthode  ne  vaut  pas 
la  précédente. 


Fig.  357.  — Mercure.  Procédé  d’Almaden. 


Lorsque  le  mercure  n'est  souillé  que  par  des  matières  en  suspension  ou 
par  des  pellicules  qui  ternissent  sa  surface,  on  se  contente  de  le  filtrer  en  le 


Fig.  358.  — Mercure.  Procédé  d’Idria. 


faisant  tomber  en  un  mince  filet  par  un  entonnoir  effilé,  ou  mieux  encore  en 
le  faisant  passer  à travers  une  peau  de  chamois. 

Propriétés  physiques.  — « Le  mercure  est  un  métal  liquide,  blanc,  très 
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éclatant,  d’une  densité  de  13,59.  » (Codex.)  Il  n’adhère  pas  aux  corps,  si  ce 
n’est  aux  métaux  avec  lesquels  il  s’allie  ; c’est  en  vertu  de  cette  non-adhérence 
que  sa  surface  forme  un  ménisque  convexe,  et  que,  isolé  en  petites  quantités, 
il  forme  des  gouttelettes  sphéroïdales  parfaitement  arrondies  si  le  métal  est 
pur  ; s’il  est  souillé  de  métaux  étrangers,  il  perd  de  sa  fluidité,  et  ces 
gouttelettes  prennent  une  forme  allongée;  on  dit  alors  que  le  mercure  fait  la 
queue.  Le  mercure  allié  de  1/4000  de  plomb  forme  sur  le  verre  une  surface 
plane  adhérente. 

Sa  chaleur  spécifique  est  0,  03247  ; sa  conductibilité  calorique  est  5,33  ; 
c’est  le  moins  conducteur  des  métaux  ; il  est  très  dilatable  et  entre  0 et  100° 
son  coefficient  de  dilatation  est  sensiblement  proportionnel  aux  quantités  de 
chaleur  absorbées. 

11  se  solidifie  à — 40°  en  se  contractant;  sa  densité  est  alors  14,391.  Il  cris- 
tallise en  octaèdres.  Le  mercure  solide  présente  à peu  près  la  malléabilité  et 
la  ténacité  du  plomb;  il  s’aplatit  sous  le  marteau  , et  l’on  a pu  en  frapper 
des  médailles  au  balancier. 

Le  mercure  émet  des  vapeurs  à toute  température  ; on  peut  s’en  assurer  en 
suspendant  une  lame  d'or  ou  un  papier  au  chlorure  de  palladium  dans  un 
ilacon  renfermant  une  certaine  quantité  de  mercure  ; la  vapeur  d’eau  facilite 
beaucoup  sa  vaporisation  ; il  bout  à 357°, 25  ; sa  densité  de  vapeur  est  6,97  ; 
cette  vapeur  est  incolore  et  donne  au  spectroscope  des  raies  caractéristiques. 
Les  vapeurs  mercurielles  se  dissolvent  dans  l’eau  et  suivent  les  lois  de  la  disso- 
lution des  gaz  (à0°  un  litre  dissout  3mg, 23 — àl4°l,38,  — à 33°  1,05,Bordier). 

Propriétés  chimiques.  — Exposé  à l’air,  le  mercure  se  ternit  peu  à peu,  et 
se  recouvre  d’une  .pellicule  grise  formée  d’oxyde  mercuriquc,  intimement 
mêlée  à du  mercure  en  excès  ; en  effet,  ce  corps  chauffé  dégage  du  mercure  et 
laisse  de  l'oxyde  mercurique  ; en  chauffant  plus  fort,  l’oxyde  mercurique 
lui-même  est  décomposé.  Chauffé  à 350°,  au  contact  de  l’air,  le  mercure  se 
transforme  en  oxyde  mercurique. 

Le  soufre  se  combine  directement  avec  le  mercure  à chaud. 

Le  chlore  ne  l’attaque  que  peu  énergiquement  à froid;  le  brome  et  l’iode 
se  combinent  directement  à lui. 

Avec  plusieurs  métaux  il  forme  des  amalgames. 

L’eau  qui  a bouilli  un  certain  temps  avec  le  mercure  fournit  les  réactions 
de  ce  métal. 

L’acide  azotique  l’attaque  à froid  et  donne  de  l’azotate  mercureux  s’il  y a 
un  excès  de  mercure  et  de  l’azotate  mercurique  s’il  y a de  l’acide  azotique  en 
excès. 

L’acide  sulfurique  froid  n’attaque  pas  le  mercure  : à une  chaleur  modérée, 
et  avec  un  excès  de  mercure,  on  obtient  du  sulfate  mercureux  ; à une  tem- 
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pérature  plus  élevée  et  avec  un  excès  d’acide  sulfurique,  on  obtient  du  sul- 
fate mercurique. 

Les  vapeurs  mercurielles  diminuent  d’abord  et  finissent  ensuite  par 
détruire  la  vitalité  des  microbes  (Ferré  et  Bordier). 

L’acide  chlorhydrique  liquide  ou  gazeux  ne  l’attaque  pas  sensiblement, 
mais  si  l’air  intervient,  il  se  forme  de  l’eau  et  du  chlorure  de  mercure;  l’acide 
bromhydrique  l’attaque  lentement,  l’acide  iodhydrique  très  rapidement. 

Le  mercure  agité  avec  certaines  solutions  salines,  telles  que  cellesdc  chlo- 
rure de  calcium,  de  chlorure  d’ammonium,  d’azotate  potassique,  etc.,  se 
divise  en  une  infinité  de  fins  globules. 

Avec  les  divers  sels  de  mercure,  l’ammoniaque  donne  des  composés  assez 
variés. 

Caractères.  — Le  procédé  analytique  nous  laisse  en  présence  du  sulfure 
mercurique  ; ce  corps  est  dissous  dans  un  peu  d’eau  l'égale  ; la  liqueur  est 
concentrée,  reprise  par  l’eau  et  filtrée.  Elle  renferme  un  sel  mercurique  ; 
nous  donnons  leurs  caractères  en  regard  des  caractères  des  sels  mercureux. 


RÉACTIFS 

SELS  MERCUREUX 

SELS  MERCURIQUES 

1RS. 

Précipité  noir  soluble 
dans  la  potasse  caus- 
tique. 

Précipité  d’abord  blanc,  puis  jaune, 
puis  noir,  soluble  dans  la  potasse 
caustique. 

HCl  et  chlorures  so- 
lubles. 

Précipité  blanc  de  chlo- 
rure mercureux,  qui 
noircit  par  l’addition 
d’ammoniaque  ou  de 
potasse. 

Rien. 

Potasse  et  ammonia- 
que. 

Précipité  noir. 

Par  la  potasse,  précipité  d’abord  brun 
rouge,  puis  jaune  rougeâtre. 

Par  l’ammoniaque,  précipité  blanc 
de  chlorure  de  dimercurammonium. 

Iodure  de  potassium. 

Précipité  jaune  verdâtre 
d’iodure  mercureux. 

Précipité  rouge  vermillon  d’iodure 
mercurique  très  soluble  dans  un 
excès  de  l’un  ou  l’autre  corps. 

Chromate  de  potasse. 

Précipité  rouge  brique  de 
chromate  mercureux. 

Précipité  rouge  jaune  d’abord,  puis 
rouge,  de  chromate  mercurique. 

Chlorure  slanneux. 

Précipité  blanc  de  chlo- 
rure mercureux,  puis 
gris  de  mercure  mé- 
tallique. 

Comme  les  sels  mercureux. 

Sont  caractéristiques. 

Les  réactions  de  la  po- 
tasse, de  l’acide  chlor- 
hydrique et  de  l’iodure 
de  potassium. 

Les  réactions  de  la  potasse,  de  l’am- 
moniaque et  de  l’iodure  de  potas- 
sium. 

L’hyposulfite  de  soude  ajouté  en  excès 
ramène  les  sels  mereuriques  au  mi- 
nimum ; presque  toutes  les  réactions 
du  mercure  sont  alors  masquées, 
excepté  celles  de  l’hydrogène  sul- 
furé et  de  sulfures  alcalins. 
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Tous  les  sels  de  mercure  sont  décomposables  ou  ; volatils  par  une  chaleur 
modérée.  Le  fer,  le  cuivre,  le  zinc,  l’étain,  le  plomb  le  précipitent  souvent  à 
l’état  d’amalgame.  Les  matières  organiques  (cyanures)  empêchent  ces  réac- 
tions, du  moins  le  plus  grand  nombre;  le  cuivre  le  précipite  cependant. 
Chauffés  avec  une  base,  les  sels  mercuriels  sont  décomposés,  et  il  se  volatilise 
du  mercure. 

Les  moyens  suivants  permettent  de  retrouver  le  mercure,  qu’il  soit  à l’état 
de  sel  mercureux  ou  de  sel  mercurique,  et  nous  dirions  presque  quelque  mi- 
nime que  soit  la  quantité. 


Fig.  359.  — Recherche  du  mercure. 


Un  premier  procédé  consiste  à plonger  dans  le  liquide  à examiner  les  deux 
électrodes  d’une  pile,  ces  électrodes  étant  terminés  par  des  feuilles  d’or.  Le 
mercure  se  dépose  au  pôle  négatif.  Pour  atteindre  plus  facilement  le  but, 
Flandin  et  Danger  faisaient  passer  tout  le  liquide  sur  l’électrode  négatif, 
en  adoptant  la  disposition  suivante  (fig.  359)  : A est  un  ballon  renversé  dans 
lequel  se  trouve  le  liquide  à examiner  ; le  ballon  plonge  dans  un  tube  B re- 
courbé à angle  droit  et  terminé  par  un  orifice  presque  capillaire.  Par  cet 
orifice  pénètre  le  fil  négatif  de  la  pile,  tandis  que  le  fil  positif  entre  par  la 
partie  supérieure.  Le  liquide  s’écoule  goutte  à goutte  dans  un  vase  D après 
avoir  passé  sur  l’électrode  négatif.  L’écoulement  peut  être  réglé  à volonté, 
en  plaçant  le  ballon  plus  ou  moins  haut  dans  l’entonnoir.  Ce  petit  appareil 
est  économiquement  remplacé  par  un  entonnoir  recourbé  et  effilé  dans 
lequel  on  place  le  liquide  suspect. 

Un  second  procédé  consiste  à plonger  dans  le  liquide  suspect  la  pile  de 
Smithson.  Cette  pile  consiste  en  une  lame  d’étain  autour  de  laquelle  on  a 
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enroulé  une  feuille  mince  d’or.  Après  un  contact  plus  ou  moins  long,  la  feuille 
d’or  blanchit.  — Quelquefois  la  lame  d’or  se  recouvre  d’une  couche  blanche 
d’étain  si  la  liqueur  est  acide;  il  est  donc  indispensable  de  s’assurer  que  le 
blanchiment  est  bien  dû  à la  présence  du  mercure  ; dans  un  instant,  nous 
allons  indiquer  comment  il  faut  opérer.  Pour  éviter  cet  inconvénient,  on 
remplace  souvent  la  lame  d’étain  par  un  gros  fil  de  fer  bien  décapé. 

Enfin  quelquefois,  pour  rechercher  le  mercure,  on  se  contente  de  plonger 
dans  le  liquide  à examiner  une  tige  de  cuivre  ; elle  blanchit  s’il  y a du  mer- 
cure ; — ces  trois  procédés  ont  été  étudiés  dans  l’ordre  décroissant  de  leur  sen- 
sibilité. 

Pour  s’assurer  que  le  blanchiment  de  la  lame  métallique  est  dû  au  mer- 
cure, on  l’enlève,  on  la  sèche  et  on  l’introduit  dans  un  petit  tube  bouché  et 
effilé  ; on  chauffe  légèrement;  le  mercure  se  volatilise  sous  forme  de  goutte- 
lettes souvent  microscopiques.  Le  tube  étant  refroidi,  on  le  couf»e  à 1 aide 
d’un  trait  de  lime,  et  l’on  sépare  la  portion  renfermant  le  mercure.  On  intro- 
duit un  très  petit  fragment  d’iode  dans  le  tube,  et  après  quelque  temps,  tous 
les  petits  globules  de  mercure  ont  pris  une  coloration  rouge  due  à la  forma- 
tion d’iodure  mercurique.  Ce  composé  peut  même  être  dissous  dans  une 
goutte  d’iodure  de  potassium  et  servir  à vérifier  les  propriétés  des  sels  de 
mercure. 

Les  vapeurs  mercurielles  elles-mêmes  peuvent  être  recherchées  au  moyen 
de  l’azotate  d’argent  ammoniacal  (réactif  de  Merget).  Avec  ce  réactif  on  trace 
des  lignes  parallèles  sur  une  feuille  de  papier  blanc  ; on  absorbe  l’excès  de 
liquide  avec  du  papier  buvard,  si  c’est  nécessaire  ; on  divise  en  deux  parties 
la  feuille  ainsi  traitée,  et  une  des  deux  parties  est  pxposée  à l’action  des 
vapeurs  mercurielles;  l’autre  partie  sert  de  témoin.  Après  un  temps  suffisant, 
on  rapproche  les  deux  morceaux,  et  on  juge  d’après  la  différence  des  teintes. 

Dosage.  — 1°  A l'état  métallique.  — Les  sels  de  mercure  sont  ramenés  à 
l’état  métallique,  soit  en  les  chauffant  avec  de  la  chaux  (1),  soit  en  les  rédui- 
sant par  le  chlorure  stanneux  : 

IlgCl1 2 *  + SnCl4  = SnCP  + Ilg. 


(1)  Dans  un  tube  en  verre  vert  (fig.  360),  fermé  par  un  bout,  de  2 centimètres  de 
diamètre,  de  50  centimètres  de  longueur,  on  introduit  une  colonne  de  10  centimètres 

d’un  mélange  de  bicarbonate  sodique  et  de  carbonate  de  calcium;  on  ajoute  ensuite 
le  mélange  de  sel  de  mercure  et  de  chaux  sodée,  par-dessus  une  couche  de  chaux 
sodée  et  un  tampon  d’amiante  ; on  eflile  le  tube  et  on  le  recourbe  comme  l’indique 
la  ligure;  on  le  place  dans  une  grille  à analyses  et  on  fait  plonger  la  pointe  dans  un 
ballon  à moitié  rempli  d’eau. 

Le  tube  est  alors  chauffé  en  commençant  par  le  côté  effilé.  Le  mercure  mis  eu 

liberté  vient  se  condenser  dans  le  ballon.  A la  fin,  on  chauffe  le  bicarbonate  de 
sodium  ; le  gaz  carbonique  produit  finit  d’entraîner  les  vapeurs  mercurielles.  On 
casse  le  tube  effilé,  on  y projette  un  peu  d’eau  pour  entraîner  le  mercure  dans  le 
ballon.  On  agite  celui-ci  pour  réunir  tout  le  mercure  en  un  globule  qu’on  recueille 
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Le  composé  mercuriel  peut  être  indifféremment  à l’état  de  sel  mercureux  |j 
ou  mercurique,  mais  la  liqueur  ne  doit  pas  renfermer  d’acide  azotique  (1). 

M.  L aborde  ajoute  au  sel  mercurique  une  solution  de  chlorure  stanneux  : 
le  sel  est  d’abord  complètement  ramené  à l’état  de  sel  mercureux  blanc,  puis 


Fig.  360.  — Dosage  du  mercure. 

il  se  produit  du  mercure  métallique  qui  donne  au  liquide  une  couleur  brun 
sale  et  indique  la  fin  de  la  réaction. 

Ce  procédé  très  sensible  a été  étudié  par  M.  Bordier  pour  le  dosage  du 
mercure  dans  l’eau  mercurielle. 

2°  A l'état  de  chlorure  mercureux.  — Si  le  mercure  est  au  minimum,  on 
précipite  par  l’acide  chlorhydrique  (2). 

Si  le  sel  de  mercure  est  au  maximum,  on  le  ramène  au  minimum  par 
addition  d’acide  phosphoreux  à une  température  inférieure  à 50°(3). 

3°  A l'état  de  sulfure.  — Ce  procédé  est  très  exact  et  doit  en  général  être 
préféré  aux  autres  (4). 


dans  un  creuset  de  porcelaine.  On  décante  l’eau,  on  essuie  le  globule  avec  un  peu  de 
papier  à filtrer  et  on  achève  de  le  dessécher  sous  une  cloche  en  présence  de  l’acide 
sulfurique.  On  pèse. 

(1)  Le  composé  mercuriel  est  introduit  dans  un  ballon  avec  un  excès  de  chorure 
stanneux  et  d’acide  chlorhydrique  ; on  fait  bouillir.  Le  mercure  se  précipite  dans  un 
grand  état  de  division.  On  décante  le  liquide  surnageant  ; on  fait  bouillir  le  mercure 
avec  un  peu  d’acide  chlorhydrique  étendu;  on  réunit  ainsi  le  mercure  en  un  seul 
globule  qui  est  traité  comme  nous  l’avons  indiqué  pour  la  voie  sèche. 

(2)  Le  précipité  est  recueilli  sur  un  filtre  taré  ; on  le  lave  à l’eau  bouillante;  on  le 
dessèche  à 100-110°  et  on  pèse. 

(3)  On  étend  la  liqueur  et  on  y ajoute  de  l’acide  chlorhydrique,  si  le  sel  n’est  pas 
à l’état  de  chlorure.  On  décompose  par  un  excès  d’acide  phosphoreux  et  on  aban- 
donne pendant  quelques  heures  dans  un  endroit  chaud,  mais  en  ayant  soin  que  la 
température  ne  dépasse  pas  50°. 

(4)  Si  la  liqueur  est  neutre,  on  commence  par  l’aciduler  par  l'acide  chlorhydrique; 
si  elle  contient  de  l’acide  azotique,  on  neutralise  presque  complètement  par  la  potasse 
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4°  Les  procédés  électrolytiques,  déjà  appliqués  a la  recherche  qualitatif  , 
ont  été  également  appliqués  au  dosage  (l). 

Altérations.  Essai.  - « Le  mercure  du  commerce  contient  des  traces  de 
plomb,  de  bismuth,  d’étain  et  de  zinc  ainsi  que  des  matières  grasses.  e> 
exclusivement  destiné  à toutes  les  préparations  mercurielles  emp  oyees 

pour  l'usage  externe.  . 

Le  mercure  purifié  doit  offrir  une  surface  très  brillante,  ne  pas  laisser  de 

traînée  métallique  et  se  dissoudre  entièrement  dans  l’acide  azotique  ofiicina  . 
Cette  solution  évaporée  à siccité  doit  donner  un  résidu  qui  disparaît  com- 
plètement par  la  calcination.  » (Codex  1884.) 

Usages.  — Le  mercure  sert  à l’extraction  de  l'or  et  de  l’argent,  à 1 étamage 
des  glaces,  à la  confection  de  beaucoup  d’appareils  de  physique,  tels  que 
thermomètres,  baromètres,  manomètres,  etc.  En  chimie,  il  est  d un  emploi 
fréquent  pour  recueillir  les  gaz  solubles  dans  l’eau;  on  l’emploie  egalement 
pour  la  dorure. 


Usages  médicaux.  — Formes  phcivmciceutiQues. 


Pilules  de  Sédillot  (Pr,05/0sr,20 

— — Belloste  O-* 1, 05/0,20 

Pommade  mercurielle  0 ,50 

— faible  0 ,125 

Cérat  mercuriel  0 


et  on  ajoute  du  cyanure  de  potassium  : on  introduit  dans  un  flacon  bouchant  a 
l’émeri  : on  fait  passer  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  jusqu’à  refus;  on  bouche  le 
flacon  et  on  abandonne  au  repos.  Lorsque  le  précipité  est  déposé,  on  le  porte  sur  un 
filtre  taré,  on  le  lave,  on  le  dessèche  à 100-110°  et  on  le  pèse. 

Dans  le  cas  où  le  précipité  de  sulfure  renferme  du  soufre  (perchlorure  de  fer, 
chromâtes,  etc.)  on  le  fait  bouillir  avec  du  sulfite  de  sodium  qui  dissout  le  soufre  en 
se  transformant  en  hyposulfite. 

(1)  Ce  procédé  a été  surtout  appliqué  à l’analyse  du  minerai. 

0sr,50  de  minerai  sont  traités  dans  un  ballon  par  20  C.C.  eau  10  à 15  C.C.  acide 
chlorhydrique,  et  0,50  à 1 gramme  chlorate  potassique.  Quand  l’attaque  est  terminée, 
on  ajoute  50  C.C.  d’eau;  on  porte  à l’ébullition  pour  chasser  le  chlore;  on  ajoute  20 
à 30  C.C.  d’une  solution  saturée  de  sulfite  d’ammoniaque  (pour  précipiter  le  sélénium 
et  le  tellure)  ; on  fait  bouillir  quelques  instants  et  on  laisse  reposer  une  demi-heure  ; 
on  jette  sur  un  filtre  et  on  lave  de  manière  à faire  200  C.C.  Dans  le  liquide  on  intro- 
duit 2 électrodes;  le  négatif  doit  être  en  or  pur;  on  fait  passer  pendant  24  ou 
30  heures  le  courant  de  2 éléments  Bunsen;  le  mercure  se  dépose  sur  l’électrode  en 
or;  l’augmentation  de  poids  en  indique  la  quantité  (de  la  Escosura.) 

Yortmann  a également  donné  un  procédé  électrolytique  qui  s’applique  non  seule- 
ment au  mercure,  mais  aussi  à un  certain  nombre  de  métaux  qui  sont  ainsi  précipi- 
tés à l’état  d’amalgames. 
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Onguent  digestif  mercuriel 
Emplâtre  de  Vigo 


0 ,25 
0 ,174 
0 ,043 


— des  quatre  fondants 


Huile  grise  pour  injections  hypodermiques  0 ,40 

Thérapeutique . — Absorption.  — Nous  considérerons  séparément  l’absorp- 
tion du  mercure  métallique  et  celle  de  ses  composés. 

1°  Les  vapeurs  mercurielles,  mises  en  contact  avec  la  peau,  sont  absorbées 
de  la  même  manière  que  toutes  les  substances  gazeuses,  comme  le  prouvent 
les  effets  des  fumigations  au  cinabre,  pratiquées  de  façon  que  la  tête  soit  en 
dehors  de  leur  atteinte. 

Après  les  frictions  avec  une  pommade  mercurielle,  le  métal  esl  bientôt 
absorbé  en  quantité  suffisante  pour  déterminer  la  salivation.  On  a invoqué, 
pour  expliquer  cette  absorption,  la  desquamation  des  cellules  épithéliales 
par  l’effet  mécanique  des  frictions  ; mais  l’absorption  ne  s’en  effectue  pas 
moins  lorsque  la  pommade  est  simplement  appliquée  sur  la  surface  cutanée. 
Cette  explication  n’est  donc  pas  admissible;  il  faut  admettre  que  le  mercure 
est  absorbé  parce  qu’il  se  vaporise  à la  surface  de  la  peau  ; le  mercure  est  en 
effet  beaucoup  plus  volatil  qu’on  ne  le  croyait  autrefois;  il  se  vaporise  à toutes 
les  températures,  même  à 40°  au-dessous  de  0 ; cette  volatilisation  a lieu  lors 
même  que  le  mercure  est  incorporé  aux  graisses  ; en  effet,  en  approchant 
d’une  pommade  mercurielle  une  feuille  dont  certains  parties  ont  été  sensi- 
bilisées par  un  sel  de  palladium,  on  peut  voir  noircir  ces  mêmes  parties. 

Lorsque  le  mercure  est  introduit  dans  le  tube  digestif,  il  est  absorbé  éga- 
lement, mais  en  quantité  variable  suivant  l’état  de  division  où  il  se  trouve. 
C’est  pourquoi  les  pilules  qui  contiennent  le  mercure  dans  un  grand  état  de 
division  sont  très  actives. 

Suivant  Mialhe,  tous  les  mercuriaux  introduits  dans  le  tube  digestif  se  trans- 
formeraient en  chlorure  mercurique  et  seraient  absorbés  en  cet  état;  cette 
transformation  n’a  pas  été  démontrée;  Rabuteau admet  qu’il  est  absorbé  en 
nature,  soit  par  la  surface  cutanée,  soit  par  la  muqueuse  gastro-intestinale. 

2°  Le  mode  d’absorption  des  composés  mercuriels  est  moins  connu.  Pour 
Mi  al he,  les  sels  de  mercure  se  transforment  tous  en  bichlorure  dans  le  tube 
digestif  et  sont  absorbés  sous  cette  forme  ; il  s’appuie  sur  ce  que,  après  avoir 
mis  des  composés  mercuriels  insolubles  dans  de  l’eau  additionnée  d’une  quan- 
tité relativement  considérable  de  chlorhydrate  d’ammoniaque,  il  a obtenu 
du  chlorure  mercurique  ; mais  pour  admettre  ce  raisonnement,  il  faudrait 
que  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  existât  d’une  manière  certaine  et  en 
quantité  suffisante  dans  le  tube  digestif. 

Rabuteau  résume  de  la  manière  suivante  ses  expériences  personnelles  à 
ce  sujet  : 

(a)  L’iodure  mercureux  se  transforme  d’abord  en  mercure  et  iodure 
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mercurique  ; cette  transformation  se  fait  au  contact  de  1 acide  chlorhydrique 
(il  y en  a dans  le  suc  gastrique),  et  surtout  des  iodures  alcalins.  L iodure 
mercurique  formé  se  réduit  à son  tour  et  donne  naissance  a un  iodure  (de 
sodium  ?)  que  l’on  retrouve  dans  les  urines  : nous  savons  que  le  mercure  mé- 
tallique produit  est  absorbé  directement. 

{$)  Le  chlorure  mercureux  subit  lentement  des  métamorphoses  analogues 
à celles  de  l’iodure  mercureux,  mais  le  chlorure  mercurique  formé  étant 
soluble  est  absorbé  et  passe  lentement  dans  le  torrent  circulatoire  ; on  a 
dit  qu’il  circulait  combiné  avec  les  matières  albuminoïdes  du  plasma  et  qu’il 
s’éliminait  sous  cette  forme,  mais  on  n’en  a donné  aucune  preuve  : il  est  plus 
probable  que  le  chlorure  mercurique  se  réduit,  à son  tour,  en  donnant  du 
chlorure  de  sodium  et  du  mercure  métallique. 

(y)  Les  bromures  de  mercure  se  comportent  comme  les  chlorures  et  les 
iodures.  Les  acétates  se  décomposent  en  bicarbonates,  et  probablement  en 
mercure  métallique. 

En  admettant  ces  faits,  on  s’explique  que  les  combinaisons  insolubles 
agissent  plus  vite  que  les  combinaisons  solubles,  presque  aussi  vite  que  le 
mercure  métallique  lui-même.  De  plus,  dans  ce  cas,  les  sels  mercuriaux  se 
comportent  dans  l’économie  absolument  comme  les  sels  d’or,  de  platine  et 
d’argent,  avec  cette  différence  capitale  que  ces  derniers  métaux  sont  fixes, 
tandis  que  le  mercure  est  volatil,  ce  qui  fait  que  le  mercure  s’élimine  de 
l’économie,  tandis  que  les  autres  métaux  ne  peuvent,  pour  ainsi  dire,  pas 
être  éliminés. 

Élimination.  — Quand  le  mercure  est  administré  à dose  thérapeutique, 
l’élimination,  très  faible  au  début,  croit  assez  régulièrement  pendant  un  cer- 
tain nombre  de  jours  (quinze  à trente)  pour  atteindre  un  maximum  qui 
serait  de  6 milligrammes,  dont  4 par  burine  : l'économie  est  alors  saturée, 
et  on  exposerait  le  malade  à des  accidents  en  voulant  faire  pénétrer  chaque 
jour  une  quantité  de  mercure  un  peu  forte. 

Plusieurs  médicaments,  et  entre  autres  biodure  de  potassium,  ont  la  répu- 
tation de  faciliter  l’élimination  du  mercure;  d’après  Winternitz,  l’élimination 
ne  paraît  pas  capable  d’être  poussée  notablement  au  delà  du  maximum  cité 
plus  haut.  Ce  maximum  présente  une  grande  importance  pratique;  si  une 
analyse  portant  sur  burine  des  vingt-quatre  heures  d’un  malade  en  traite- 
ment donne  seulement  1 ou  2 milligrammes  de  mercure,  c’est  que  l’absorp- 
tion se  fait  mal  ; si  on  trouve  5 ou  G milligrammes,  le  malade  est  à saturation. 

Quand  la  cure  cesse,  l’élimination  par  les  urines  peut  durer  jusqu’à  cinq 
mois,  mais  est  généralement  terminée  après  un  an,  ce  qui  ne  veut  pas  dire 
qu’il  n’y  ait  plus  de  mercure  dans  le  corps. 

A la  suite  de  son  ingestion  à doses  thérapeutiques,  Ui.mann  a retrouvé  la 
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plus  grande  partie  du  mercure  dans  les  reins,  le  foie,  la  rate  et  le  canal 
intestinal  ; c’est  le  gros  intestin  qui  en  contient  le  plus  et  l’estomac  le  moins  ; 
le  mercure  est  plus  abondant  dans  les  points  où  se  trouvent  des  altérations 
étendues  de  la  muqueuse.  Dans  les  glandes  salivaires,  on  ne  trouve  que  des 
traces  impondérables  de  mercure,  et  la  salive  n’en  contient  pas  du  tout; 
aussi  la  salivation  due  au  mercure  ne  doit  être  considérée  que  comme  un  phé- 
nomène réflexe.  Le  cerveau  et  les  poumons  contiennent  des  traces  de  mercure. 

Localisation.  — Dans  l’empoisonnement  aigu,  les  reins,  puis  le  foie  et  la 
rate  sont  les  organes  qui  renferment  le  plus  de  mercure  : pour  100  grammes 
de  rein,  on  en  a trouvé,  dans  un  cas,  jusqu’à  14  milligrammes.  Les  muscles, 
mais  surtout  l’encéphale  et  les  os,  sont  beaucoup  plus  pauvres.  La  bile  ne 
renferme  presque  pas  de  mercure,  parfois  même  pas  de  trace  sensible. 

Action  sur  le  tube  digestif.  — Les  mercuriaux  sont,  en  général,  tolérés 
avec  facilité  quand  on  les  ingère  aux  doses  thérapeutiques  ; on  n’observe  ni 
nausées,  ni  vomissements,  ni  diarrhée;  on  peut  d’ailleurs,  prévenir  ou 
atténuer  ces  accidents  en  administrant  simultanément  un  correctif  : l’opium, 
le  quinquina  ou  la  gentiane  ; enfin,  si  l’estomac  ne  peut  supporter  le  médi- 
cament, on  peut  l’administrer  par  un  autre  procédé.  Quand  la  dose  thérapeu- 
tique est  dépassée,  il  survient  des  accidents  toxiques. 

Quand  on  a administré  le  mercure  pendant  quelque  temps,  les  gencives 
deviennent  douloureuses  et  se  couvrent  d’une  pellicule  blanche  ; les  mu- 
queuses palatine  et  pharyngienne  deviennent  plus  rouges  ; la  langue  aug- 
mente de  volume  et  se  recouvre  d’un  enduit  muqueux  ; toute  la  bouche  se 
gonfle;  les  dents  sont  agacées  et  peuvent  s’ébranler  et  tomber  ; dans  quelques 
cas,  il  survient  de  la  gangrène,  la  nécrose  des  maxillaires,  enfin  la  mort  par 
pyohémie  et  par  consomption.  L’haleine  répand  une  odeur  fétide  ; la  stoma- 
tite amène  à sa  suite  une  salivation  abondante.  Ces  accidents  se  manifestent 
plus  vite  chez  la  femme  que  chez  l'homme,  et  pendant  l’hiver  que  pendant 
l’été;  ils  apparaissent  très  vite  avec  le  mercure  métallique,  un  peu  moins 
vite  avec  les  composés  mercuriels  insolubles,  beaucoup  moins  vite  avec  les 
composés  mercuriels  solubles.  A une  époque,  on  croyait  ces  accidents  néces- 
saires pour  le  bon  effet  du  mercure;  aujourd’hui,  on  cherche  à les  prévenir; 
pour  cela,  on  a recours  aux  purgatifs,  aux  diurétiques,  au  soufre,  à la  cau- 
térisation des  gencives  avec  l’acide  chlorhydrique,  aux  frictions  avec  l’alun; 
aucun  de  ces  moyens  n’est  aussi  efficace  que  le  chlorate  de  potasse,  qui,  aux 
doses  de  4 à 10  grammes  par  jour,  fait  disparaître  avec  une  rapidité  remar- 
quable tous  les  accidents,  sans  qu’on  soit  obligé  d’interrompre  le  traitement 
mercuriel.  Abandonné  à lui-même,  le  ptyalisme  mercuriel  dure  de  deux  à 
trois  semaines,  après  la  cessation  de  la  cause  qui  l’a  fait  apparaître  ; il 
peut  commencer  deux  ou  trois  jours  après  l’administration  du  mercure. 
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Action  sur  lu  nutrition.  — A doses  faibles,  le  mercure  produit  des  effets 
analogues  à ceux  de  l’arsenic  ; on  voit  souvent  survenir  de  1 embonpoint  et 
de  la  fraîcheur.  ; il  modère  donc  la  nutrition,  comme  les  alcooliques,  les 
iodiques,  les  arsénicaux  ; on  a constaté  qu’il  abaisse  la  température,  mais 
point  encore  la  diminution  de  l’urée  et  de  l’acide  carbonique  ; sous  son 
influence,  les  globules  rouges  diminuent,  et  le  plasma  diminue  de  richesse 
en  fibrine  ; la  circulation  se  ralentit  ; aussi  traite-t-on  fréquemment  la  fièvre 
typhoïde  par  le  calomel. 

Action  sur  le  système  nerveux.  — A dose  thérapeutique,  le  mercure  ne 
produit  aucun  accident  sur  le  système  nerveux;  mais  chez  les  doreurs,  le^ 
étameurs  de  glaces  et  chez  tous  ceux  qui  travaillent  au  mercure,  il  survient, 
à la  longue,  des  troubles  de  l’intelligence,  de  la  manie,  de  l’épilepsie,  de  la 
chorée  et  du  tremblement. 

Syphilis.  — Quelques  médecins  rejettent  le  mercure  du  traitement  de  la 
syphilis  ; mais  le  plus  grand  nombre  l’emploient.  Le  chancre,  de  quelque  na- 
ture qu’il  soit,  ne  doit  jamais  être  traité  par  les  mercuriaux  ; si  le  chancre 
est  syphilitique,  et  surtout  lorsque  les  accidents  secondaires  se  déclarent,  il 
faut  administrer  le  mercure  ; le  mercure  réussit  surtout  contre  les  accidents 
superficiels  ; les  accidents  profonds  sont  mieux  combattus  par  les  iodiques. 
On  administre  les  mercuriaux  par  deux  procédés  : 1°  dans  la  méthode  de 
Boerrhave,  on  donne  le  mercure  de  façon  à produire  rapidement  la  sali- 
vation, et  une  salivation  abondante  de  1 500  à 2 000  grammes  par  jour; 
2°  dans  la  méthode  de  Montpellier  ou  A' extinction,  on  donne  le  mercure  à 
dose  convenable  pour  faire  cesser  les  accidents  syphilitiques,  et  cette  dose 
est,  en  général,  moindre  que  celle  qui  détermine  la  stomatite  mercurielle. 
Si  l’on  voit  apparaître  un  gonflement  des  gencives,  un  commencement  de 
salivation,  on  diminue  les  doses,  ou  bien  on  les  continue,  mais  en  faisant 
usage  du  chlorate  de  potasse. 

Le  mercure  réussit  dans  la  péritonite  puerpérale  ; on  donne  le  calomel  a 
l’intérieur,  et  l’on  fait  des  frictions  avec  l’onguent  mercuriel  ; on  obtient 
des  succès,  mais  il  peut  survenir  des  éruptions  eczémateuses  graves,  et 
même  la  gangrène  des  parties  génitales  touchées  par  le  mercure  ; pour  atté- 
nuer ces  accidents,  il  faut,  quand  l’effet  désiré  est  produit,  laver  les  parties 
où  l’onguent  a été  appliqué,  afin  d’éviter  l’absorption  des  molécules  métal- 
liques fixées  à la  peau. 

Le  mercure  ne  réussit  pas  toujours  dans  l’hydrocéphalite  aiguë;  il  réussit 
un  peu  mieux  dans  le  rhumatisme  synovial  aigu,  dans  l’iritis  syphilitique  ; 
enfin,  la  pommade  au  précipité  rou^e  est  d’un  usage  vulgaire  dans  les  cas 
de  blépharites. 

On  l’a  administré  dans  la  variole  ; les  onguents  mercuriels  empêchent  les 
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pustules  de  laisser  des  traces;  on  a surtout  employé  ce  mélange  : onguent 
napolitain,  4 ; savon,  2 ; glycérine,  1 ; on  les  emploie  également  pour  com- 
battre l’érysipèle  phlegmoneux  des  membres,  les  panaris,  pour  prévenir  les 
suppurations  au  début  d’un  état  inflammatoire.  A l’intérieur,  on  l’a  admi- 
nistré avec  succès  dans  divers  cas  de  névroses  et  de  céphalalgies  liées  à la 
syphilis. 

Les  Anglais  et  les  Américains  emploient  sans  cesse  le  calomel  dans  diverses 
maladies,  notamment  dans  la  dysenterie,  les  diarrhées,  les  affections  du 
lbie,  etc. 

Modes  d' administration  et  doses.  — L’administration  par  la  bouche  est 
la  plus  employée  ; pour  favoriser  la  tolérance,  on  les  fait  ingérer  quelques 
moments  avant  le  repas,  et  l’on  administre  en  même  temps  un  correctif. 
L'heure  du  coucher  est  peut-être  mieux  choisie  ; le  proto-iodure  est  un  bon 
médicament,  à moins  que  le  cas  ne  soit  urgent;  les  pilules  de  Sédillot  (1  à 
4 par  jour)  sont  très  actives.  Quand  les  mercuriaux  sont  difficilement  tolérés 
à l’intérieur,  on  fait  des  frictions  avec  les  pommades  mercurielles  ; on  varie 
les  points  d’application  pour  éviter  l’eczéma  ; l’absorption  se  fait  le  plus 
rapidement  aux  aisselles,  aux  aines  et  au  creux  poplité. 

L’onguent  gris  est  employé  pour  détruire  les  parasites  de  la  peau. 

Le  tableau  de  Bocquillon,  indiquant  la  proportion  de  mercure  contenue 
dans  les  différents  sels,  est  souvent  utile  à consulter (1). 

Dans  ces  dernières  années  (1886  à 1890),  les  injections  sous-cutanées  ont 
été  très  préconisées  ; elles  ont  été  faites  avec  le  mercure  métallique  (huile 
grise),  l’oxyde  jaune  de  mercure,  le  calomel,  le  salicylate  de  mercure,  le 
sublimé,  etc. 

Toxicologie.  — Les  préparations  mercurielles  solubles  peuvent  donner  lieu 
à un  empoisonnement  aigu,  parfois  rapidement  mortel,  tandis  qu’en  général 
les  préparations  insolubles  donnent  lieu  à des  accidents,  graves  sans  doute, 
mais  bien  rarement  mortels,  parce  qu’on  a toujours  le  temps  de  les  com- 


(1)  Albuminate  de  mercure 0,102 

Tannate 0,238 

Thymolate 0,4189 

Phénolale 0,5168 

Salicylate 0,59 

Iodure  mercureux 0,6116 

Chlorure 0,84 

Oxyde  rouge 0,9259 

Iodure  mercurique 0,45 

Peptonate 0,5715 

Succinimide 0,6330 

Lactate 0,6710 

Chlorure 0,7272 
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battre.  Au  point  de  vue  médical,  on  pourrait  considérer  trois  formes  d intoxi- 
cation mercurielle  : 1°  l’intoxication  aiguë  ; 2°  l’intoxication  subaiguë,  pro- 
duite par  l’administration  inconsidérée  des  mercuriaux  ; 3 ’ 1 intoxication 
chronique  qui  se  rencontre  chez  les  ouvriers  qui  emploient  le  mercure  ; celle 
intoxication  est  surtout  caractérisée  parle  tremblement  mercuriel;  dans 
l’hydrargyrose  chronique,  la  phtisie  et  l’avortement  sont  fréquents  ; les 
enfants  des  parents  ainsi  mercurialisés  sont  chétifs  et  sujets  à la  scrofule  et 
à la  tuberculose.  Au  point  de  vue  toxicologique,  nous  ne  nous  occuperons 
que  de  l’intoxication  aiguë,  et  nous  supposerons  qu’elle  est  produite  par  le 
chlorure  mercurique. 


Les  patients  éprouvent  une  saveur  métallique  très  désagréable,  avec  sensa- 
tion de  constriction  et  de  brûlure  à la  gorge,  qui  se  propage  le  long  de 
l’œsophage,  dans  l’estomac  et  dans  les  intestins  ; la  langue  se  tuméfie  ; après 
quelques  instants,  il  survient  des  vomissements  d’abord  muqueux,  puis 
bilieux,  verdâtres,  et  enfin  sanguinolents;  les  vomissements  sont  suivis 
d’évacuations  alvines,  qui  sont  de  même  bilieuses  et  sanguinolentes,  et 
répandent  une  odeur  fétide  ; quand  le  poison  a pénétré  dans  la  circulation, 
le  pouls  devient  irrégulier;  il  est,  en  général,  rapide,  mais  laible,  petit,  la 
chaleur  diminue  ; les  urines  sont  supprimées;  la  langue,  les  lèvres,  les 
parois  buccales,  les  gencives  sont  tuméfiées  ; la  gorge  peut  être  tuméfiée  au 
point  que  les  malades  peuvent  périr  suffoqués;  il  y a,  en  même  temps,  sali- 
vation abondante  ; la  prostration  est  extrême,  la  voix  est  éteinte,  les  lèvres 
sont  pendantes,  les  paupières  s’abaissent  ; les  malades  sont  privés  du 
mouvement,  puis  de  la  sensibilité,  surtout  dans  les  membres  postérieurs  ; 
les  battements  cardiaques  se  ralentissent  considérablement;  il  survient  un 
état  syncopal  ; enfin,  les  patients  succombent  en  gardant,  le  plus  souvent 
presque  jusqu’à  la  fin,  l’intégrité  de  leur  intelligence.  La  mort  est  arrivée 
une  fois  en  deux  heures,  et  même  en  une  demi-heure,  mais,  le  plus  souvent  , 
il  faut  de  vingt-quatre  à trente-six  heures,  et  quelquefois  de  trois  à quinze 
jours.  Quand  les  urines  ne  sont  pas  supprimées,  elles  sont  souvent  albumi- 
neuses. 


L’intoxication  aiguë  a été  observée  après  l’application  du  nitrate  acide  de 
mercure  sur  la  peau;  outre  la  vive  inflammation  des  téguments  qu’on 
pouvait  considérer  comme  la  cause  de  la  mort,  on  observa  les  phénomènes 
décrits  plus  haut. 


Lésions.  — Le  plus  souvent,  les  muqueuses  de  la  bouche  et  de  l’estomac 
sont  rouges,  ramollies  et  même  ulcérées.  L’estomac  et  l’intestin  ont  une  cou- 
leur ardoisée,  des  arborisations,  des  ecchymoses  ; ils  sont  quelquefois  per- 
forés ; les  ecchymoses  peuvent  s’observer  à la  suite  de  l’application  extérieure 
de  l’azotate  acide  de  mercure.  Les  poumons  sont  quelquefois  sains,  quelque- 
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fois  œdémateux.  Le  péritoine  et  le  péricarde  renferment  souvent  une  grande 
quantité  de  sérosité.  Le  cœur  est  flasque.  Quand  la  mort  est  arrivée  rapide- 
ment, le  foie  et  les  reins  sont  simplement  congestionnés  ; si  elle  est  arrivée 
plus  tard,  on  observe  la  stéatose  de  ces  organes. 

Mécanisme.  — Dans  l’intoxication  aiguë,  le  mercure  agit  en  abolissant  la 
contractilité  musculaire  ; il  respecte  les  propriétés  des  nerfs  moteurs  ; dans 
les  intoxications  subaiguë  et  chronique,  le  mercure  modifie  le  sang  et  exerce 
à la  longue  une  action  sur  le  système  nerveux. 

Traitement.  — On  administre  de  l’eau  albumineuse,  puis  on  fait  vomir 
et  l’on  recommence  cette  double  opération.  Le  chlorure  mercurique  donne 
avec  l’albumine  un  composé  non  corrosif  et  insoluble  dans  l’eau,  mais 
soluble,  quoique  difficilement,  dans  un  excès  d’albumine  ; aussi  faut-il  faire 
vomir  après  chaque  administration  d’albumine  ; quand  on  n’a  pas  d’eau 
albumineuse  on  peut  la  remplacer  par  du  lait,  delà  farine,  etc.  La  magnésie, 
les  eaux  sulfureuses,  le  sulfure  de  fer  hydraté,  la  limaille  de  divers  métaux, 
le  mercure  lui-même,  le  charbon  de  bois  pourront  être  de  quelque  utilité. 
Après  l’albumine,  les  purgatifs  émollients  seront  administrés  : il  faut  ensuite 
provoquer  l’élimination  du  toxique;  pour  cela  on  donne  les  purgatifs,  ainsi 
que  les  iodures  et  bromures  alcalins,  et  le  chlorate  de  potasse.  Les  bains 
sulfureux  sont  avantageux.  Poey  place  le  malade  dans  une  baignoire  en  zinc, 
lui  fait  tenir  à la  main  l’électrode  positif  d’une  pile,  tandis  que  la  baignoire 
est  en  communication  avec  le  pôle  négatif;  d’après  lui,  le  mercure  quitte- 
rait l’organisme  et  irait  se  porter  sur  le  métal  de  la  baignoire. 

Mayençon  a proposé  d’employer  les  injections  sous-cutanées  de  pilocarpine 
qui  favoriseraient  l’élimination  du  mercure. 

Prophylaxie.  — Pour  purifier  les  ateliers  où  l’on  travaille  le  mercure, 
Merget  propose  le  chlorure  de  chaux.  Meyer  a proposé  l’ammoniaque 
liquide  ; il  a annoncé  les  bons  résultats  de  cette  pratique,  sans  en  donner 
l'explication. 

Recherche.  — Pendant  la  vie,  on  recherchera  le  mercure  dans  les  urines, 
les  fèces  et  la  salive,  après  la  mort,  dans  les  reins,  le  foie,  la  rate. 

Les  matières  organiques  sont  détruites  par  l’acide  chlorhydrique  et  le 
chlorate  de  potasse.  La  liqueur  est  évaporée  à siccité  à une  douce  chaleur, 
et  le  résidu  repris  par  l’eau  distillée;  pendant  l’évaporation,  le  chlorure 
mercurique  ne  se  volatilise  point,  parce  qu’il  est  retenu  par  le  chlorure  de 
potassium.  La  liqueur  obtenue  est  soumise,  soit  à l’action  de  l’hydrogène 
sulfuré  (dans  ce  cas  le  précipité  est  dissous  dans  l’eau  régale  et  la  liqueur 
donne  les  réactions  des  sels  mercuriques),  soit  à l’action  d’uné  pile  ordi- 
naire (procédé  Flandin)  soit  à l’action  de  la  pile  de  Smithson. 
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Ludwigg  et  Lecco  ont  démontré  que  l’acide  chlorhydrique  et  le  chlorate, 
de  potassium  ne  donnaient  pas  pour  le  mercure  d’aussi  bons  résultats  qu’on 
l’avait  cru  et  que  quelquefois  même,  ils  étaient  très  mauvais;  aussi  divers 
autres  procédés  de  recherche  ont-ils  été  proposés. 

Pour  les  liquides,  Ludwigg  acidulé  d’abord  par  l’acide  chlorhydrique,  puis 
ajoute  de  la  poudre  de  zinc  qui  amène  la  précipitation  du  mercure.  Le  préci- 
pité est  alors  lavé,  séché,  et  le  mercure  est  séparé  par  distillation  ; on  re- 
trouve ainsi  0,97  à 0,98  du  mercure  employé. 

Pour  les  solides,  on  fait  bouillir  les  organes  pendant  plusieurs  heures  avec 
l’acide  azotique  ; la  masse  réduite  en  bouillie  est  introduite  dans  un  matras 
muni  d’un  réfrigérant  à reflux  ; on  remplit  avec  de  l’acide  chlorhydrique  et 
on  chauffe  3 ou  4 heures.  Au  bout  de  ce  temps,  on  ajoute  un  peu  de  chlorate 
potassique  ; on  filtre  pour  séparer  le  précipité  insoluble  qui  se  produit  et  on 
ajoute  alors  de  la  poudre  de  zinc.  On  agite  pendant  une  minute  ; on  laisse 
déposer  ; on  chauffe  à 50  ou  60°  en  remuant  : on  sépare  la  poudre  de  zinc; 
la  liqueur  est  traitée  de  nouveau  par  ce  métal  : ces  poudres  de  zinc  réunies 
sont  desséchées  dans  un  courant  d’air  ; on  en  sépare  le  mercure  en  chauffant 
dans  un  tube. 

MERGETfait  bouillir  les  matières  avec  l’acide  azotique  ; la  liqueur  est  filtrée  ; 
dans  une  prise  d’essai,  on  plonge  un  fragment  de  cuivre  ; il  ne  doit  pas  y 
avoir  de  dégagement  de  bulles  gazeuses  ; s’il  en  était  autrement,  il  faudrait 
diminuer  l’acidité  de  la  liqueur  au  moyen  du  carbonate  d’ammoniaque.  Cela 
fait,  on  introduit  le  liquide  azotique  dans  un  flacon  à goulot  étroit,  et  on 
y plonge  une  lame  de  cuivre,  obtenue  en  aplatissant  au  marteau  des  fils  d’un 
millimètre  environ  de  diamètre.  Ces  fils  devront  être  décapés  à l’acide  azo- 
tique, lavés  à grande  eau  et  mis  en  immersion  immédiate. 

En  36  heures  en  moyenne,  tout  le  mercure  est  précipité.  A ce  terme,  le 
ruban  de  cuivre  est  lavé  à l'eau  pure,  essuyé  prudemment  avec  du  papier  de 
soie  et  mis  aussitôt  en  action  sur  le  papier  sensible  à l’azotate  d’argent 
ammoniacal;  ce  papier  a dû  être  desséché' dans  l’obscurité.  On  le  plie  en 
deux  feuillets  ; et  pour  assurer  le  contact  des  deux  faces  avec  le  cuivre  mer- 
curiel, on  le  soumet  à une  légère  compression. 

Si  l’amalgamation  est  un  peu  forte,  la  réaction  est  instantanée  ; elle  ne  se 
produit  au  contraire,  qu’au  bout  de  quelques  minutes,  si  la  dose  de  mercure 
est  minime. 

On  peut  découvrir  ainsi  0,01  de  milligramme  de  mercure  en  dissolution 
dans  un  volume  de  100  C.C. 

Ces  empreintes  caractérisent  bien  le  mercure  ; car  seul,  dans  les  conditions 
indiquées,  l’arsenic  peut  se  précipiter  comme  le  mercure,  mais  il  ne  réagit 
pas  sur  le  papier  à l’azotate  d’argent  ammoniacal. 
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AMALGAMES 

Beaucoup  d’amalgames  se  produisent  directement;  d’autres  ne  sont 
obtenus  que  par  voie  indirecte. 

Parmi  les  premiers,  quelques-uns  sont  produits  avec  abaissement  de  tem- 
pérature : tels  sont  ceux  de  zinc,  de  plomb,  d’étain  ; d’autres,  au  contraire, 
dégagent  de  la  chaleur  ; par  exemple,  ceux  de  sodium  et  de  potassium. 

Le  plus  souvent,  les  amalgames  contiennent  un  excès  de  mercure  ; en  les 
exprimant  dans  une  peau  de  chamois,  on  obtient  fréquemment  des  amal- 
games solides  définis. 

Les  amalgames  se  préparent  soit  directement,  soit  par  les  procédés  suivants  : 

Addition  de  mercure  à certaines  solutions  salines  (arbre  de  Diane). 

Action  d’un  métal  sur  un  sel  de  mercure. 

Électrolyse  des  solutions  salines,  l’électrode  négatif  étant  formé  par  du 
mercure. 

Action  de  l’amalgame  de  sodium  sur  les  solutions  salines. 

Les  amalgames  sont  liquides,  pâteux  ou  solides.  Par  la  chaleur,  ils  perdent 
la  totalité  de  leur  mercure,  mais  à une  température  supérieure  au  point  d’ébul- 
lition de  ce  métal. 

Amalgame  d'étain.  — L’amalgame  d’étain  est  très  brillant  et  inaltérable 
à l’air  : il  sert  à l'étamage  des  glaces  ; l’amalgame  adhérent  à la  glace 
renferme  4 parties  d’étain  et  1 partie  de  mercure.  Pour  amalgamer  des  globes 
de  verre,  on  promène  à leur  intérieur  un  amalgame  d’étain  auquel  on  associe 
du  plomb  et  du  bismuth  : cet  amalgame  s’attache  facilement  au  verre  et  le  re- 
couvre sur  toute  sa  surface  d’une  couche  mince  qui  durcit  après  quelque  temps. 

Le  mercure  n’attaque  pas  le  platine  forgé. 

Amalgame  d'or.  — Le  mercure  peut  dissoudre  une  grande  quantité  d’or, 
surtout  à chaud  ; la  solution  est  fluide  ou  pâteuse  suivant  les  proportions; 
ta  solution  lluide  filtrée  à travers  une  peau  de  chamois  laisse  passer  du 
mercure  ne  contenant  qu’une  petite  quantité  d’or,  tandis  qu'il  reste  dans  la 
peau  un  alliage  blanc,  mou,  formé  d’environ  2 parties  d’or  pour  1 partie  de  mer- 
cure. L’alliage  dé  6 parties  de  mercure  avec  1 partie  d’or  cristallise  en  prismes 
à 4 pans,  d’un  blanc  jaunâtre,  facilement  fusibles.  Tous  les  amalgames  d’or 
chauffés  laissent  un  résidu  d’or  pur.  C’est  ainsi  que  l’on  obtient  l'or  en  écailles 
employé  en  peinture. 
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Ilg2Cl2 

o 


Ilg2  = 400  = 84,93 
Cl2  = 71  = 13.06 
471  100.00 


Ét\t  naturel.  On  trouve  quelquefois  du  chlorure  mercureux  cristallisé 

eu  petits  prismes  rectangulaires,  mais  le  plus  souvent  concrétionné  et  marne- 
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lonné  ; il  est  ordinairement  dans  les  mines  de  cinabre,  surtout  dans  le 
duché  des  Deux-Ponts.  11  occupe  les  cavités  d’un  grès  ferrugineux. 

Préparation.  — Suivant  la  manière  dont  ce  corps  est  préparé,  il  porte  en 
pharmacie  différents  noms. 

Obtenu  par  précipitation,  en  faisant  réagir  l’acide  chlorhydrique  sur 
l'azotate  mercureux,  il  constitue  le  précipité  blanc  (1). 

(Az03)1 2(Hg2)  + 2 HCl  = 2AzO:,lI  + llg-’CU 

Obtenu  en  gros  cristaux  par  sublimation,  c’est  le  calomel , calomelas ; 
aujourd’hui  on  ne  connaît  guère  plus  cette  forme  : le  même  corps  obtenu  par 
sublimation  et  condensé  dans  des  chambres  comme  la  Heur  de  soufre,  porte 
le  nom  de  calomel  à la  vapeur , ou  simplement  de  calomel  (2). 


(1)  PRÉCIPITÉ  BLANC 


« Azotate  mercureux  cristallisé 100  gr. 

Acide  chlorhydrique  officinal 50  gr. 

Acide  azotique  officinal.  ) 

Eau  distillée ' 0- 


Broyez  dans  un  mortier  en  porcelaine  les  cristaux  d’azotate  mercureux,  et  versez 
dessus  de  l'acide  azotique  préalablement  étendu  de  10  fois  son  poids  d’eau.  Agitez 
avec  une  baguette  île  verre,  décantez  la  solution  et  reprenez  l’azotate  restant  par  une 
nouvelle  quantité  d’acide  étendu.  Après  complète  dissolution,  réunissez  les  liqueurs 
et  versez-les  peu  à peu  dans  l’acide  chlorhydrique  que  vous  aurez  préalablement 
étendu  de  4 fois  son  poids  d’eau  : tout  le  sel  mercureux  sera  précipité  à l’état  de 
protochlorure.  Lavez  le  dépôt  par  décantation,  à plusieurs  reprises,  avec  de  l’eau 
distillée  tiède;  recueillez-le  ensuite  sur  une  toile,  et  lorsqu’il  sera  suffisamment 
égoutté,  trochisquez-le  et  laites-le  sécher  à l’étuve. 

Caractères.  — Le  précipité  blanc  constitue  une  poudre  blanche,  très  dense, 
amorphe,  fine,  onctueuse  au  toucher  et  adhérant  fortement  an  papier  sur  lequel  on 
l’étend  avec  le  doigt.  Il  doit  répondre  aux  mêmes  essais  de  pureté  que  le  calomel.  » 
(Codex  1884.) 

Pour  précipiter  la  solution  d’azotate  mercureux,  il  ne  faut  pas  employer  une  solu- 
tion de  chlorure  de  sodium;  elle  déterminerait  la  formation  d’un  sous-sel  mercureux 
insoluble  qui  souillerait  le  précipité  blanc. 

(2)  CALOMEL.  CALOMELAS.  MERCURE  DOUX.  CALOMEL  A LA  VAPEUR. 

« Chlorure  mercurique 400  gr. 

Mercure  purifié 500  lu-, 

o 

Broyez  le  chlorure  mercurique  dans  un  mortier  en  porcelaine,  après  l’avoir  hu- 
mecté légèrement  au  moyen  d’une  petite  quantité  d’eau  ; ajoutez  le  mercure  et  tritu- 
rcz-le  avec  le  sel  jusqu'à  extinction  complète  du  métal.  Séchez  le  mélange  à l’étuve  ■ 
introduisez-le  dans  un  matras  à fond  plat  que  vous  remplirez  à moitié  seulement 
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Propriétés  physiques.  — Le  chlorure  mercureux  cristallise  en  prismes  droits 
pyramidés  à base  carrée.  C’est  un  corps  blanc,  inodore,  insipide:  sa  densité 
est  de  G, 56;  il  devient  phosphorescent  par  le  frottement;  il  est  insoluble 
dans  l’eau,  l’alcool  et  l’éther;  il  se  dissout  dans  le  sulfate  d'ammoniaque; 
il  est  moins  volatil  que  le  chlorure  mercurique  ; il  se  sublime  entre  440  et 
500°,  sans  se  fondre. 

Propriétés  chimiques.  — La  lumière  le  décompose  en  mercure  et  chlorure 
mercurique. 

Hg2Cl2  = llgCl2  -h  Ilg. 

Le  chlore  l’attaque  et  le  transforme  en  chlorure  mercurique  : l’eau  régale 
en  fait  autant. 

L’acide  chlorhydrique  à l’ébullition  le  transforme  en  mercure  et  chlorure 
mercurique. 

L’acide  azotique  donne  un  azotate  et  un  chlorure  mercuriques. 


placez  le  malras  dans  un  bain  de  sable,  et  opérez  la  sublimation  en  ménageant  la 
chaleur. 

Lorsque  le  matras  sera  refroidi,  cassez-le  avec  précaution  ; détachez  la  masse  cris- 
talline et  introduisez-la  dans  un  tube  en  terre  fermé  à l une  de  ses  extrémités.  Ce 
tube,  préalablement  enduit  d’une  couche  de  lutargjleux,  est  disposé  sur  un  four- 
neau allongé  placé  près  d’une  grande  fontaine  en  grès  destinée  à servir  de  récipient. 
Celle-ci  est  percée,  aux  deux  tiers  de  sa  hauteur,  d’un  orifice  circulaire  dans  lequel 
l’extrémité  ouverte  du  tube  pénètre  à frottement.  Boucliez  la  jointure  avec  un  peu  de 
lut  ; placez  le  couvercle  sur  la  fontaine  ; ajustez-le  avec  une  bande  de  papier  collé, 
en  réservant  une  petite  ouverture  qui  permette  à l’air  dilaté  de  sortir  librement. 
Le  récipient  doit  être  aussi  rapproché  que  possible  du  fourneau,  pour  éviter  que  le 
calomel  se  condense  dans  le  bout  du  tube  ; pour  la  même  raison,  le  tube  doit  arri- 
ver à Heur  de  la  paroi  du  récipient.  D’autre  part,  afin  de  soustraire  le  récipient  à 
la  chaleur  qu’il  recevrait  directement  du  fourneau,  bouchez  avec  de  la  terre  l’ouver- 
ture par  laquelle  le  tube  sort  du  fourneau,  et  interposez  deux  diaphragmes  métal- 
liques entre  celui-ci  et  le  récipient. 

L'appareil  étant  ainsi  disposé,  chauffez  d’abord  le  tube  au  rouge  sombre  vers  la 
partie  la  plus  voisine  du  récipient,  puis  portez  peu  à peu  le  feu  dans  toute  la  longueur 
du  tube.  Deux  heures  environ  suffisent  à la  volatilisation  complète  de  10  kilo- 
grammes de  chlorure  mercureux.  Après  ce  temps,  laissez  refroidir  l'appareil,  délutez  f 
les  jointures,  et  recueillez  le  calomel.  Soumettez  enfin  ce  produit  à des  lavages  faits -j. 
avec  de  l’eau  distillée  tiède  et  répétés  jusqu’à  ce  quel'eau  décantée  soit  complètement 
exempte  de  composé  mercurique.  Faites  sécher  à l’étuve,  et  enfermez  dans  des  ba- 
cons bouchés.  » Codex  1884. 

Caractères.  — Poudre  blanche,  fine,  présentant  au  microscope  une  apparence  • 
cristalline,  sans  odeur  ni  saveur,  d’une  densité  égale  à 6,5G. 

Le  nom  de  calomel  à la  vapeur  provient  de  ce  qu’autrefois  on  condensait  les  vapeurs 
de  chlorure  mercureux  en  les  faisant  arriver  dans  une  atmosphère  remplie  de  vapeur 
d’eau. 

Le  nom  de  calomel  (xaXoç  et  geXa;)  a été  appliqué  à ce  corps  par  Théodore  Mayerne 
en  l’honneur  d’un  nègre  qui  l’assistait  dans  la  préparation  de  ce  produit. 
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L acide  cyanhydrique  l’attaque:  aussi  ne  faut-il  jamais  introduire  le  calo- 
mel dans  un  looch  : on  admet  généralement  qu’il  se  forme  du  mercure 
métallique  et  du  chlorure  mercurique. 

IIg2Cl2  + 2 IlCy  = 2 IlCy  + Ilg  + HgCl2 

En  réalité,  la  réaction  est  incomplète,  mais  il  y a formation  d’acide  chlor- 
hydrique et  de.  cyanure  mercurique  (Fouquet). 

IIg2Cl2  + 2 IlCy  = HgCy2  + 2 HCl  + Ilg 

Les  alcalis  fournissent  un  précipité  noir  d’oxyde  mercurcux. 

L ammoniaque  liquide  donne  une  poudre  noire  désignée  souS  le  nom  de 
chlôi  amidui  e mercureux  et  qui  est  du  chlovuve  de  mercuroso-ammonium , 
AzH2(Hg2)Cl. 

Le  gaz  ammoniac  noircit  également  le  chlorure  mercureux  et  donne  du 

chlorure  de  mercuroso-diammonium. 


IIg2Cl2  + 2 À/.II3  = Az2H6(IIg2)Cl2 

Ditte  a étudié  1 action  réciproque  des  sels  haloidcs  alcalins  et  mercureux 
et  a montré  que  ces  réactions  suivent  les  lois  ordinaires  de  la  thermo-chi- 
mie ; il  faut  toutefois  se  rappeler  que  les  sels  haloïdes  mercureux  sont 
légèrement  dissociés  par  l’eau  et  que  cette  dissociation  suffit  pour  amorcer 
certaines  réactions  qui  d’abord  paraissent  endothermiques. 

Au  point  de  vue  pratique,  on  a beaucoup  écrit  que  le  chlorure  de  sodium 
et  le  calomel  étaient  incompatibles,  parce  qu’il  se  formait  du  chlorure  mercu- 
rique; en  réalité,  cette  transformation  exige  un  tel  concours  de  circonstances  : 
contact  de  l’air,  des  substances  organiques,  etc.,  et  la  formation  du  chlo- 
rure mercurique  est  si  minime  qu’on  doit  cesser  de  déclarer  ces  deux  corps 
incompatibles. 

Le  chlorure  stanneux  ramène  le  chlorure  mercureux  à l’état  métallique. 

Le  chlorure  mercureux  et  l’iodoforme  mélangés  et  exposés  à la  lumière 
solaire  réagissent  et  dans  un  premier  temps  donnent  de  l’iodure  mercureux 
et  du  chloroforme. 


Conservation.  — Ou  doit  le  conserver  à l’abri  de  la  lumière. 

Altérations,  Falsifications,  Essai.  — Le  chlorure  mercureux  peut  être  altéré 
par  du  chlorure  mercurique  et  falsifié  par  du  carbonate  de  plomb,  par  du 
carbonate,  du  phosphate  et  du  sulfate  de  chaux,  par  du  sulfate  de  baryte,  de 
l’amidon  et  de  la  gomme...  Pour  reconnaître  le  chlorure  mercurique,  on 
tra i te  le  chlorure  mercureux  par  de  l’éther;  une  partie  de  la  solution 
étherée  est  versée  sur  une  lame  de  cuivre  décapée  ; si  l’on  frotte  légèrement 
le  métal  dans  le  point  où  l’évaporation  a eu  lieu,  on  obtient  un  amalgame 
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brillant  dans  le  cas  où  le  calomel  contient  du  chlorure  mercurique.  Les 
autres  impuretés  se  reconnaissent  très  facilement  en  chauffant  le  calomel 
dans  un  tube  à essai  ; ce  corps  est  complètement  volatil,  tandis  que  les 
diverses  impuretés  que  nous  avons  signalées  sont  lixes  ou  dégagent  des 
produits  e m py re  u m a t i q u e s . 


Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

Tablettes  au  calomel 
Collyre  sec  au  calomel 
Pommade  au  calomel 
Injections  hypodermiques. 


((F,Üb) 


(1/2) 

(0,10) 


D’après  Moritz,  la  ténuité  du  calomel  en  pain,  divisé  par  porphyrisation, 
étant  prise  pour  unité,  celle  du  calomel  à la  vapeur  s’exprime  approximati- 
vement par  4 et  celle  du  précipité  blanc  par  14.  L’activité  de  ces  corps  est 
en  raison  directe  de  leur  état  de  division.  Le  précipité  blanc  n’est  guère 
employé  que  pour  l’usage  externe. 

Le  calomel  est  employé  comme  altérant  aux  doses  de  0fcl',02o  à 0sr,100  par 
jour  en  plusieurs  doses.  Comme  vermifuge,  la  dose  est  de  (P1', 10  à 0"r,20  ; 
comme  purgatif,  elle  est  de  0gr,50  à lgr,50. 

A la  dose  de  0?r,-0,  répétée  trois  ou  quatre  fois  par  jour,  le  calomel  est 
un  diurétique  puissant  ; la  diurèse  s’établit  le  deuxième  ou  le  troisième  jour  ; 
cette  propriété  a été  utilisée  dans  un  grand  nombre  d’alfections  (hydro- 
pisics  cardiaques,  diarrhées  infantiles,  etc.). 

Les  fumigations  de  calomel  ont  été  employées  contre  le  psoriasis  pal- 
maire. 

Le  calomel  a encore  été  employé  contre  la  tuberculose  pulmonaire,  la 
fièvre  typhoïde,  le  choléra,  la  diphtérie,  etc.  A la  suite  de  son  ingestion,  on 
a quelquefois,  mais  rarement,  observé  des  éruptions. 

On  a proposé  de  saupoudrer  la  face  avec  du  calomel  pour  éviter  les  cica- 
trices des  pustules  varioliques. 
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HgCl 


7 1 


Hg 

ci* 


200  = 73,80 
71  = 26,10 
27r"  00,90 


Historique.  — Curer  a décrit  sa  préparation  au  vm°  siècle  ; il  était  connu  i 
des  Arabes. 
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Préparation.  — Ou  le  prépare  en  faisant  réagir  par  voie  sèche  le  sullate 
inercurique  sur  le  chlorure  de  sodium  (1). 

SO*Hg"  + “2  NaCl  = S04Na2  + Hg"Cl2 

On  peut  encore  l’obtenir  en  faisant  réagir  le  chlore  sur  le  mercure  ou  en 
dissolvant  ce  métal  dans  l’eau  régale  et  faisant  cristalliser. 

Propriétés  physiques.  — Le  chlorure  mercurique,  obtenu  par  voie  sèche  est 
en  octaèdres  à base  rectangle  ; préparé  par  voie  humide,  il  est  en  prismes 
rhomboïdaux droits  ; comme  l anhydride  arsénieux,  il  présente  1 état  \itieux 
et  l’état  opaque  (Personne)  ; il  devient  phosphorescent  par  trituration 
(Ménière)  ; il  est  blanc,  d’une  saveur  métallique  excessivement  désagréable. 
Sa  densité  est  5,32. 

100  parties  d’eau  à 10°  en  dissolvent  6,57  — à 20°  7,39  — à 100°  33,96  : 100 
parties  d’alcool  à 10°  en  dissolvent  40,  à 78°  — 66.  100  parties  d’éther  à 15” 
en  dissolvent  33  parties;  il  est  soluble  dans  les  chlorures  alcalins  (-),  le  chlo- 


(1)  « Sulfate  inercurique  pur aOO  gr. 

Chlorure  de  sodium  pur  décrépité 500  gr. 

Pulvérisez  séparément  ces  deux  substances,  mélangez-les  exactement  et  remplissez- 
en  à moitié  des  matras  à fond  plat  que  vous  placerez  sur  un  bain  de  sable,  en  les 
recouvrant  jusqu’au  col. 

Chauffez  d’abord  modérément,  en  laissant  les  matras  ouverts,  jusqu’à  ce  que  1 hu- 
midité du  mélange  salin  soit  complètement  dissipée.  Dégagez  alors  la  moitié  supé- 
rieure des  matras  du  sable  qui  les  recouvre,  placez  une  petite  capsule  sur  leur  orifice, 
puis  augmentez  le  feu  pour  déterminer  la  sublimation  du  chlorure  mercurique.  Vers 
la  fin  de  l'opération,  recouvrez  de  nouveau  de  sable  chaud  le  dôme  des  matras,  de 
façon  à déterminer  la  demi-fusion  du  produit  sublimé  et  à donner  ainsi  de  la  cohé- 
sion au  pain  de  bichlorure  de  mercure.  Évitez  toutefois  une  trop  grande  élévation  de 
température,  qui  déterminerait  un  dégagement  hors  des  matras  de  vapeurs  de 
sublimé,  ce  qui  offrirait  un  grand  danger  pour  l’opérateur. 

Laissez  enfin  refroidir  lentement  les  matras,  afin  d’éviter  les  ruptures;  casscz-les 
avec  précaution,  et  détachez  les  pains  de  sublimé  corrosif.  » (Codex  1884.) 

Autrefois  on  ajoutait  au  mélange  des  deux  sels  un  peu  de  bioxyde  de  manganèse 
qui  avait  pour  objet  de  prévenir  la  formation  d’une  petite  quantité  de  chlorure 
mercureux,  dans  le  cas  où  le  sulfate  mercurique  contenait  du  sulfate  mercureux. 
J.  Régnault  a fait  observer  que  l’efficacité  de  ce  moyen  n’était  pas  prouvée,  et  qu'il 
valait  mieux  s’assurer  préablement  de  la  pureté  du  sulfate  mercurique. 

(2)  SOLUTION  UE  100  PARTIES  DE  SOLUTION  DE  NaCl  DISSOLVENT 


NaCl 

à 

à 15° 

a 6ü" 

à 100° 

26  p. 100 

128 

152 

208 

25 

120 

142 

106 

10 

58 

68 

1 1 0 

5 

30 

36 

64 

1 

14 

18 

48 

0.50 

10 

13 

44 
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rhydratc  d’ammoniaque  cl  l’acide  chlorhydrique.  Il  fond  vers  265°  et  bout  à 
295°  ; sa  densité  de  vapeur  est  9,42. 

L’air  et  la  lumière  n’altèrent  point  le  chlorure  mcrcurique  sec  ; mais  sa 
solution  aqueuse,  exposée  aux  rayons  solaires,  devient  acide  et  dépose  du 
chlorure  mercureux. 


Propriétés  chimiques.  — Le  mercure  le  ramène  à l’état  de  chlorure  mer- 
cureux. 

Le  fer,  le  zinc,  le  cuivre,  surtout  réunis  entre  eux  de  manière  à donner 
un  couple  électrique,  le  ramènent  à l’état  de  mercure  métallique  (pile  de 
Smithson). 

L’acide  sulfurique  ne  l’attaque  qu’à  chaud  et  lentement. 

Les  acides  azotique  et  chlorhydrique  le  dissolvent  sans  altération. 

Les  alcalis  caustiques  le  décomposent  et  en  précipitent  de  l’oxyde  mer- 
c urique  jaune;  si  le  chlorure  mercurique  est  en  excès,  il  se  forme  des 
oxychlorures. 

Avec  l’oxyde  mercurique,  il  donne  de  l'oxychlorure  mercurique. 

Les  bicarbonates  alcalins  se  comportent  comme  les  alcalis  caustiques. 

Avec  l’ammoniaque,  il  donne  un  précipité  blanc  de  composition  variable, 
suivant  les  proportions  des  deux  réagissants. 

Avec  les  chlorures  alcalins  et  le  chlorure  d’ammonium,  il  donne  des  sels 
doubles  plus  solubles  que  lui-même. 

11  se  combine  à poids  moléculaires  égaux  avec  le  bichromate  de  potasse  et 
donne  une  combinaison  cristalline. 

Quand  on  distille  une  solution  aqueuse  de  sublimé,  le  sublimé  est  entraîné 
en  assez  forte  proportion. 

Le  plus  grand  nombre  des  substances  organiques  le  réduisent;  avec  quel- 
ques-unes il  donne  des  composés  imputrescibles  ; avec  l’albumine  il  donne 
un  précipité  soluble  dans  un  excès  d’albumine;  cependant  le  chlorure  mer- 
curique additionné  de  o parties  de  chlorhydrate  d’ammoniaque  n’est  plus  pré- 
cipité par  l’albumine. 


Dosage.  — Quand  on  verse  une  solution  de  chlorure  mercurique  dans  une 
solution  d’iodure  de  potassium,  il  se  forme  un  précipité  rouge  d’iodure 
mercurique  qui  se  redissout  aussitôt  tant  qu’il  y a assez  d'iodure  de  potas- 
sium de  libre  pour  foimer  un  iodurc  double  de  mercure  et  de  potassium; 
aussitôt  que  cette  quantité  est  insuffisante,  le  précipité  d’iodure  mercu- 
rique se  forme.  Personne  a utilisé  celle  réaction  pour  le  dosage  du  chlorure 
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mercurique  et  de  l’iodure  de  potassium  (1);  cette  réaction  est  représentée 
par  l’équation  suivante  : 

HgCP  + 4 Kl  = 2 KCI  + HgI1 2,2KI 
271  064 

Altérations,  Falsifications,  Essai.  — Le  chlorure  mercurique  peut  être 
altéré  par  du  chlorure  mercureux  et  falsifié  par  du  sel  ammoniac,  de  1 acide 
arsénieux,  de  la  gomme,  du  sulfate  de  baryte  ou  du  sulfate  de  potasse.  Tous 
ces  corps  restent  comme  résidu,  quand  on  dissout  une  partie  de  chlorure 
mercurique  dans  trois  parties  d’alcool  concentre;  de  plus,  le  chlorure 
mercurique  doit  se  dissoudre  dans  cinq  parties  d’éther  et  ne  pas  laisser  de 
résidu  quand  on  le  chauffe.  Le  dosage  est  la  meilleure  manière  de  s’assurer 
de  sa  pureté. 

Réactif.  — La  solution  de  chlorure  mercurique  est  employée  comme  réactif, 
surtout  pour  reconnaître  les  sels  stanneux. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques  : 


Liqueur  de  Van  Swieten 

Bain  de  sublimé 

Bain  électrique 

Lotion  contre  les  éphélides 

Liqueur  de  Gowland 

Trochisques  escharotiques  au  sublimé. 

— — minium. 

Solution  pour  injections  hypodermiques 
Papier  au  sublimé 
Solution  éthérée 


(0,001) 

(20  gr.) 

(4  gr.  15  minutes  100  milliam- 
1 /500)  pères.) 

(1/500) 


(0,005) 

(0,002) 

(0,02  ou  0,01). 


(1)  Matériel.  — Vase  à précipité. 

Pipette  de  10  C.C. 

Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 

Réactifs.  — Solution  normale  décime  de  Kl  (16«r,G0  par  litre). 

Mode  opératoire.  — Pesez  lgr,355  de  chlorure  mercurique  à essayer;  faites-en 
200  C.C.  ; mettez  cette  liqueur  dans  la  burette  graduée;  versez  dans  le  vase  à préci- 
pité 10  C.C.  de  liqueur  de  Kl  ; faites  arriver  goutte  à goutte  le  chlorure  mercurique 
jusqu’à  ce  que  vous  obteniez  un  précipité  persistant;  faites  la  lecture  de  la  burette, 
soit  12  C.C. 

Calcul.—  Si  le  chlorure  mercurique  est  pur,  il  en  faudra  10  C.C.  ; s'il  n'est  pas  pur,  il 
en  faudra  d’autant  plus  qu’il  sera  moins  pur  ; en  l’espèce,  l’équation  suivante  indique 

X 10 

le  calcul  ■ — = — = 83,33. 

1 OU  1 Ü 

Notes.  — On  a reproché  à ce  procédé  d’être  peu  précis;  il  est  influencé  par  la 
dilution  des  liqueurs,  la  température,  etc.;  on  obtient  des  résultats  un  peu  meilleurs 
en  doublant  le  degré  de  concentration  des  liqueurs  ci-dessus  indiquées. 
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Les  sages-femmes  sont  autorisées  à prescrire  le  sublimé  pour  les  injections 


vaginales  sous  les  formes  suivantes  : 


.1°  Sublimé  corrosif  0gr,25 

Acide  tartrique  1 

Solution  alcoolique  de  carmin  d’indigo  à 0,05,  une  goutte. 

Étiquetez  : SUBLIMÉ  CORROSIF 

vingt-cinq  centigrammes  pour  1 litre  d’eau. 

P O ISDN 

Joignez  l'étiquette  à usage  externe. 

Ces  paquets  se  conservent  très  bien  si  l’acide  tartrique  est  pur  et  s’ils 
n'ont  pas  été  placés  en  un  lieu  trop  humide. 


2"  Vaseline  au  sublimé  à 1 p.  100  30  grammes. 

Étiquetez  : VASELINE  AU  SUBLIMÉ  CORROSIF 

a un  pour  cent. 

POISON 


Joignez  l’étiquette  à usage  externe. 

Pour  les  injections  hypodermiques,  le  sublimé  seul  est  trop  irritant;  on 
diminue  cette  action  par  addition  d’albumine,  de  peptone,  d’urée  (la  moitié 
de  son  poids,  etc.). 

L’addition  des  acides  empêchant  la  précipitation  du  chlorure  mercurique 
par  les  albuminoïdes,  les  solutions  acides  de  sublimé  sont  plus  antisep- 
tiques. On  ajoute  habituellement  5 grammes  d’acide  tartrique  à 1 gramme 
de  sublimé. 

La  glycérine  diminue  la  douleur  provoquée  par  les  solutions  de  sublimé  ; 
on  a pu  employer  ainsi  des  solutés  à 1/100  dans  le  traitement  de  la  blépha- 
rite ciliaire. 

La  température  augmente  aussi  beaucoup  l’action  antiseptique  du  sublimé . 
On  a proposé  de  chauffer  les  solutions  à 40  ou  45°  : l’action  antiseptique 
des  solutions  faibles  est  ainsi  assurée,  tandis  qu’on  ne  court  aucun  danger 
d’accidents  toxiques. 

Pour  reconnaître  les  solutions  de  chlorure  mercurique,  on  a l’habitude  de 
les  colorer  (carmin  d’indigo,  rouge  de  Bordeaux,  etc.);  il  faut  éviter  l’éosine 


qui  réduit  ce  sel. 

Aubert  a préconisé  une  solution  à 0,01  pour  produire  la  vésication  ; il 
suffit  d’appliquer  une  compresse  imbibée  de  cette  solution  ; une  phlyctène, 
analogue  à celle  de  la  cantharide,  se  produit  après  six  ou  sept  heures  ; la 
douleur  est  un  peu  plus  vive. 


Doses.  — Le  chlorure  mercurique,  étant  extrêmement  toxique,  ne  doit  être 
prescrit  qu’aux  doses  de  1 à 2 centigrammes  par  jour  ; autant  que  possible,, 
on  le  donnera  avant  les  repas. 
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Emploi.  — Outre  sou  emploi  comme  antiseptique  et  anti-syphilitique,  le 
sublimé  a été  employé  en  injections  interstitielles  contre  les  tumeurs  cancé- 
reuses ; il  a été  employé  à l’intérieur  contre  le  choléra  ; les  pulvérisations  de 
la  solution  éthérée  ont  été  employées  contre  l’érysipèle  et  pour  diminuer 
les  cicatrices  des  pustules  varioliques  de  la  face. 


Toxicologie.  — Quand  nous  avons  parlé  de  l’empoisonnement  par  le  mer- 
cure, nous  avons  supposé  qu'il  avait  lieu  par  le  chlorure  mercurique;  cepen- 
dant nous  devons  dire  un  mot  des  accidents  toxiques  qui  se  produisent 
à la  suite  des  pansements  ou  des  injections  au  sublimé. 

En  employant  la  solution  à 0,001,  Doleris  et  Butte  sont  arrivés  aux  con- 
clusions suivantes  : 

1°  Les  irrigations  de  sublimé  sur  les  muqueuses  saines  ne  paraissent  pas 
présenter  de  dangers,  et  à part  quelques  légers  accidents  produits  à la  suite 
du  premier  lavage  (diarrhée  légère  et  vomissements  de  matières  alimen- 
taires), on  peut  les  considérer  comme  inoffensives. 

2°  Le  sublimé  employé  pour  le  lavage  des  plaies  étendues  provoque  de  la 
diarrhée  sanguinolente,  des  vomissements,  de  F albuminurie,  un  affaiblisse- 
ment progressif  et  souvent  la  mort,  précédée  quelquefois  d’un  abaissement 
considérable  de  température. 

3°  Les  lésions  anatomiques  siègent  surtout  sur  le  gros  intestin  et  sur  les  reins. 
L’emploi  de  la  solution  de  sublimé  en  lavage  îles  plaies  doit  donc  être 
surveillé  soigneusement.  L’abaissement  de  la  température  est  un  signe  de 
l'intoxication.  Il  en  est  de  même  de  l’albuminurie  ; aussi  est-il  indispensable 
d’examiner  quotidiennement  les  urines  du  malade.  Le  chirurgien  lui-même 
peut-être  sujet  à des  accidents  (Albert). 

Les  effets  physiologiques  et  toxiques  du  sublimé  administré  de  diverses 
manières  ont  été  étudiées  avec  soin  par  M.  Cathelineau. 


CHLORURE  AMMONIACO-MERCU RIQUE 

RgCl2,  2AztI4Cl,  UH) 

Synonymie.  — Chlorure  ammoniaco-mercuriel  soluble.  Sel  d’ALEMHROTii. 

Préparation.  — Pour  obtenir  ce  sel,  on  fait  cristalliser  une  solution  con- 
tenant du  chlorure  mercurique  et  un  excès  de  chlorhydrate  d’ammoniaque. 

Pour  les  usages  pharmaceutiques,  on  fait  une  solution  à poids  égaux  de 
chlorure  mercurique  et  de  chlorhydrate  d’ammoniaque. 

Propriétés.  — Ce  sel  cristallise  en  prismes  rhomboïdaux,  incolores  et 
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transparents  ; ces  cristaux  s’efileurissent  à l’air;  ils  deviennent  opaques  à 
4-  403  et  perdent  toute  leur  eau  à 100\  11  se  dissout  à -f  10°  dansOpart66  d’eau  : 
il  est  encore  plus  soluble  dans  l’eau  bouillante. 

Une  solution  contenant  1 molécule  de  chlorure  mercurique  pour  10  molé- 
cules de  chlorure  ammonique  ne  précipite  plus  les  solutions  albumineuses. 

Usages  médicaux.  — Le  sel  Alembroth,  étant  très  soluble  dans  l’eau,  est  d’un 
emploi  commode.  Il  sert  à préparer  un  bain,  un  emplâtre,  une  pommade. 

Il  a été  préconisé  par  Lister  pour  faire  des  objets  de  pansement  au  sublimé. 

Les  bromures  mercureux  IIgsBr(i) 2  et  mercurique  IlgBr2  jouissent  de  pro- 
priétés analogues  à celles  des  chlorures  correspondants. 


IODURE  MERCUREUX 


llg2l2  = 654 

Synonymie.  — Proto-iodure  de  mercure. 

Préparation.  — On  le  prépare  par  plusieurs  procédés. 

1°  En  faisant  réagir  des  proportions  convenables  d’iode  et  de  mercure  en 
présence  de  l’alcool.  C’est  le  procédé  adopté  par  le  Codex  (1). 


(i)  « Mercure  purifié 10  gr. 

Iode  sublimé 6 gr. 

Alcool  à 90° Q.  S. 


Triturez  Tiode  et  le  mercure  dans  un  mortier  en  porcelaine,  en  ayant  soin  d'ajou- 
ter la  quantité  d’alcool  slriclement  nécessaire  pour  former  du  tout  une  pâte  homo- 
gène. Continuez  la  trituration  jusqu’à  ce  que  le  mercure  ait  entièrement  disparu,  et 
que  la  poudre  ait  pris  une  couleur  vert  foncé. 

Introduisez  le  produit  dans  un  matras  ; lavez-le  à l’alcool  bouillant  jusqu’à  ce  que 
la  solution  alcoolique  ne  contienne  plus  de  bi-iodure,  et  faites-le  sécher  à l’abri  de  la 
lumière. 

Observations.  — On  ne  doit  jamais  opérer  sur  de  trop  grandes  quantités,  afin 
d’éviter  le  danger  qui  résulterait  de  réchauffement  de  la  masse  et  de  sa  projection 
hors  du  vase.  » Codex  1884. 

Il  se  forme  tout  d’abord  de  l’iodure  mercurique  qui  est  peu  à peu  converti  en 
iodure  mercureux  par  l’excès  de  mercure  ; l'alcool  facilite  la  combinaison  en  dissol- 
vant l’iode;  de  plus,  il  prévient  réchauffement  de  la  matière,  qui,  sans  cette  précau- 
tion, pourrait  être  violemment  projetée  hors  du  mortier.  Le  lavage  à l’alcool 
bouillant  a pour  but  d'enlever  l’iodure  mercurique. 

Ou  a proposé  de  remplacer  le  lavage  à l'alcool  par  un  lavage  effectué  au  moyen 
d’une  solution  de  chlorure  de  sodium;  mais  il  faut  se  rappeler  que  ce  sel  dissocie  l’ io- 
dure mercureux. 
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2°  On  a proposé  de  précipiter  l’azotate  ou  l’acétate  mercureux  par  une  solu- 
tion d’iodure  de  potassium  ; mais  il  se  produit  aisément  ou  des  sous  scls  ou 
des  sels  mercuriques  (1). 

On  avait  conseillé  de  décomposer  le  calomel  par  une  solution  d’iodure  de 
potassium  ; mais,  dans  cette  opération,  il  se  forme  du  chlorure  de  potassium 
qui  réagit  sur  l’iodure  mercureux  formé  et  en  décompose  une  partie  en  iode 
et  iodure  mercurique. 

3°  Yvon  prépare  de  l’iodure  mercureux  pur  et  cristallisé  en  mettant  des 
vapeurs  d’iode  en  présence  d’un  excès  de  vapeurs  de  mercure;  pour  cela,  il 
introduit  du  mercure  dans  un  matras  au  centre  duquel  il  suspend  un  tube 
contenant  l’iode.  Le  matras  est  scellé  et  chauffé  au  bain  de  sable  à une  tem- 
pérature de  230°  au  plus.  Lorsque  cette  limite  est  atteinte,  on  retire  du  bain 
de  sable  le  matras  dont  la  partie  supérieure  se  trouve  tapissée  de  cristaux 
d’un  beau  rouge  qui  deviennent  jaunes  en  se  refroidissant. 

Propriétés  physiques.  — L’iodure  mercureux  du  Codex  est  amorphe,  vert 
i jaunâtre,  insoluble  dans  l’eau  et  l’alcool.  L’iodure  cristallisé  est  jaune. 
Lorsqu’on  le  chauffe  il  prend,  dès  la  température  de  70°,  une  teinte  rouge  qui 
atteint  son  maximum  d’intensité  vers  220°.  A ce  terme,  les  cristaux  se  ramol- 
lissent, puis  à 290°  ils  fondent  et  le  liquide  noir  qui  en  résulte  entre  en 
I ébullition  à 310°  (Yvon).  Chauffé  lentement,  il  se  transforme  en  iodure 
: mercurique,  et  il  abandonne  du  mercure. 

L’iodure  mercureux  est  légèrement  décomposé  par  les  dissolvants,  alcool, 

! éther,  chloroforme;  ce  dernier  est  celui  qui  agit  le  moins  énergiquement. 

La  lumière  le  colore  en  vert  foncé,  puis  en  noir;  cette  altération  ne  porte 
que  sur  une  infime  proportion. 

Propriétés  chimiques.  — L’iode  le  transforme  en  iodure  mercurique. 

Les  chlorures  alcalins  le  décomposent  en  mercure  et  en  iodure  mercurique. 

Les  iodures  alcalins  le  décomposent  en  mercure  métallique  et  iodure 
mercurique  qui  se  dissout  dans  l’iodure  alcalin. 


(I)  M.  Lefort  a régularisé  ce  mode  opératoire  en  précipitant  par  l’iodure  de 
potassium  une  solution  de  pyrophosphate  sodique  et  d’acctate  mercureux.  Pour 
obtenir  cette  solution,  on  dissout  à chaud  GO  grammes  de  pyrophosphate  de  sodium 
pur  dans  300  grammes  d’eau  distillée.  On  délaye  dans  la  solution  refroidie  30  grammes 
d’acétate  mercureux,  et  on  laisse  le  mélange  réagira  la  température  ordinaire  pen- 
dant plusieurs  heures  en  l’agitant  de  temps  à autre.  La  solution  doit  être  complète 
si  les  sels  sont  purs;  on  l’étend  de  son  volume  d'eau  distillée,  puis  on  la  décompose 
par  une  solution  de  30  grammes  d’iodure  de  potassium.  L'acétate  mercureux  conte- 
nant presque  toujours  de  l'acétate  mercurique,  il  se  forme  un  peu  d’iodure  mercu- 
rique ; il  faut  donc  laver  le  précipité  avec  l’alcool  bouillant. 
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Conservation.  — Le  protoiodure  de  mercure  s’altère  sous  l’influence  de  la 
lumière  ; aussi  doit-on  le  conserver  dans  des  flacons  en  verre  complètement 
opaques. 

Essai.  — L’iodure  mercureux  renferme  quelquefois  de  l’iodure  mercurique  : 
il  peut  être  falsifié  par  du  sulfate  de  baryte  ; souvent  il  est  altéré  par  son 
exposition  à la  lumière.  L’iodure  mercureux  est  complètement  volatil  ; l’al- 
cool bouillant  dissout  l’iodure  mercurique  ; le  résidu  insoluble  est  gris  noi- 
râtre, et  non  vert , quand  l’iodure  mercureux  a été  exposé  à la  lumière. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

Pilules  (0°r,05). 

Pommade  (1/21) 

L’iodure  mercureux  est  un  des  médicaments  les  plus  usités  aujourd'hui 
dans  la  syphilis;  on  le  prescrit  ordinairement  en  pilules  de  5 centigrammes. 
On  donne  d’abord  une,  puis  deux  de  ces  pilules  par  jour;  il  est  rarement 
nécessaire  d’aller  au  delà.  Il  est  bon  de  les  faire  prendre  surtout  le  soir, 
avant  le  dîner,  ou  au  moment  du  coucher,  et  de  faire  boire  ensuite  une  cuil- 
lerée de  sirop  de  gentiane  ; de  cette  manière  l’estomac  est  moins  fatigué.  La 
gentiane  possède  d'ailleurs  la  propriété  d’entretenir  l’appétit.  Je  rappellerai 
que  l iodure  mercureux  détermine  assez  rapidement  la  salivation  mercurielle, 
mais  on  peut  éviter  cet  accident  en  prescrivant  le  médicament  à des  doses 
faibles,  quoique  suffisantes,  pour  produire  des  effets  curatifs. 


[ODURE  MERCURIQUE.  HgP  = 454 

Synonymie.  — Deuto-iodure  ou  bi-iodure  de  mercure. 

Préparation.  — lü  Le  Codex  le  fait  préparer  par  double  décomposition 
entre  le  chlorure  mercurique  et  l’iodure  de  potassium  (1). 

llgCP  + 2 Kl  = HgP  + 2 KC1 


(1)  « Iodure  de  potassium 100  gr. 

Chlorure  mercurique 80  gr. 

Eau  distillée 2 500  gr. 


Faites  dissoudre  à froid  et  séparément  Fiodure  de  potassium  dans  dix  fois  son 
poids  d’eau,  et  le  chlorure  mercurique  dans  le  reste  de  la  quantité  d’eau  prescrite. 
Versez  la  deuxième  solution  dans  la  première  : il  se  produira  un  précipité  rouge 
éclatant  d’iodure  mercurique.  Lavez  le  dépôt  avec  de  l’eau  distillée,  et  faites-le 
sécher  à une  douce  chaleur.  » Codex  1884. 

Quand  on  verse  le  chlorure  dans  l’iodure,  le  précipité  produit  se  dissout  d’abord, 
en  formant  un  iodure  double  de  mercure  et  de  potassium.  Un  excès  de  chlorure 


IODURE  MERCURIQUE 
» On  pourrait  encore  préparer  ce  corps  connue  l’iodure  mercury,  en  tri- 
turant ensemble  îles  proportions  convenables  cl  iode  et  t mu 

Propriétés  puysiqués.  - L'iodure  mercurique  se  dépose  ^^cdutm,, 
alcoolique  bouillante  en  octaèdres  aigus  a base  eaucc 

obtenu  par  le  procédé  du  Codex,  c’est  une  poudre  d un  rouge  . 
lin  litre  d’eau  à 17°, 5 en  dissout  0 ' ,0403. 

Un  litre  d’eau  à 22°  en  dissout  0^,0536.  ft86 

Un  litre  d’eau  alcoolisée  à 0.10  d’alcool  à 90- en  dissout  a 18  0 , . 

Un  litre  d’alcool  à 80jv  à 18°  en  dissout  2er,85i^ 

Un  litre  d’alcool  absolu  à 18°  en  dissout  IU',860. 

1 kilogramme  d’huile  d’amandes  douces  à 15»  en  dissout  * ^ 

1 kilogramme  d’huile  d’amandes  douces  à 100»  eu  dissout  U, 

•1  kilogramme  d’huile  dericineu  dissout  40  grammes  aehaud  et  20  grammes 

à froid. 

La  vaseline  en  dissout  très  peu. 

La  benzine  en  dissout  0,004  à froid  etO,  0"20  à chaud. 

L’iodure  de  potassium  augmente  beaucoup  sa  solubilité. 

KTvrs  allotropiques.  - En  fondant  (il  fond  à 238»)  ou  en  sublimant  de 
Hodure  mercurique,  on  obtient  des  cristaux  jaunes  qm 

rhomboïdaux  droits;  le  frottement,  la  pression,  e loi.  t 

l’état  d’iodure  mercurique  rouge  avec  degagemen  < e e u c , ^ mer 

également  se  produire  par  voie  humide;  ainsi  e»  cils  ■ 
crique  qui  se  déposent  d’une  solution  alcoolique  sont  jaunes. 

Propriétés  chimiques.  - La  lumière  noircit  l’iodure  mercurique;  ce  sont 

les  rayons  bleus  et  rouges  qui  sont  les  plus  actifs.  . . 

L’iodure  mercurique  forme  avec  le  chlorure  mercurique  deux  combinaisons 
Ichloro-iodures)  dont  l’une  HgP,  2HgCl*  (Lie, no)  est  incolore  et  lauti. 
W HgCl-  (Boullay)  est  jaune.  Avec  l’iodurede  potassium, . donne  un  mdure 
doublelncristallisable  HgP.  «I  et  un  autre  sol  double  stable  et  susceptible 
de  cristalliser  HgP, Kl  ; en  un  mot,  l'iodure  mercurique  est  un  lodure  acide. 

ESS\i  _ L’iodure  mercurique  a été  falsilié  avec  le  cinabre,  le  minium  et 
le  sulfate  de  baryte.  L’iodure  mercurique  pur  est  complètement  volatil  ; d 
doit  se  dissoudre  intégralement  dans  l’alcool  et  l’iodure  de  potassium. 

IIÉACTIF.  - La  solution  d’iodure  mercurique  dans  l'iodure  de  potassium  a 
été  employée  comme  réactif  des  alcaloïdes.  


détruit  cet  iodnre  double  et  précipite  l’iodure  mercurique.  S.  Ion  verse  la  solution 
Inodore  dans  celle  de  chlorure,  il  se  produit  d’abord  un  précipité  de  couleur  rose 
pèle.  De  nouvelles  affusions  d’iodure  rendent  au  précipité  sa  couleur  rouge  normale. 
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Usages.  — L’iodure  mercurique  est  employé  comme  matière  tinctoriale 
dans  la  fabrication  des  toiles  peintes. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

Pilules  d’iodure  mercurique  (0s',05). 

Pommade  escharotique  (0,50). 

Sirop  de  Gibert  (1/2000). 

Solution  antiseptique  (0,00005  ==  5/100000). 

Solution  alcoolique  (1/300). 

(Cette  solution  est  miscible  à l’eau  chaude  en  toutes  proportions.) 

Solution  Miquel  et  Rueff  (HgP  1 — 1K  1 — eau  1000).' 

À l’intérieur,  l’iodure  mercurique  est  rarement  prescrit  seul;  on  l’associe 
presque  toujours  à l’iodure  de  potassium. 

Miquel  et  Rueff  ont  employé  des  pulvérisations  de  leur  solution  (10  C.C. 
par  séance)  contre  la  tuberculose. 

Ewan  Lees  1 a employé  en  injections  interstitielles  contre  les  tumeurs 
malignes. 

A l’extérieur,  c’est  un  antiseptique  des  plus  puissants  ; il  a été  préconisé 
pour  les  pansements  antiseptiques. 


« Le  chloro-iodure  de  mercure  ou  iodure  de  chlorure  mercureux  ou  sel  de 
Boutigny  s’obtient  facilement  en  triturant,  puis  chauffant  ensemble  37,4  de 
chlorure  mercurique,  et  G2,G  d’iodure  mercurique.  Cette  substance  ne  mérite 
pas  d’être  préférée  aux  préparations  ordinaires  pour  l’usage  interne,  mais 
on  s’en  sert  avantageusement  à l’extérieur,  dans  diverses  maladies  de  la 
peau,  notamment  dans  les  acnés  indurata  et  rosacea,  dans  la  menlagre,  etc. 


10  DU  RES  DE  POTASSIUM  ET  DE  MERCURE 

L’iodure  de  potassium  et  l’iodure  mercurique  peuvent  se  combiner  en 
diverses  proportions.  Le  composé  le  plus  stable  est  celui  qui  a pour  formule 
IIgI\KI.  Si  l'on  sature  d’iodure  mercurique  une  solution  concentrée  et 
bouillante  d’iodure  de  potassium,  on  obtient  par  refroidissement  de  l’iodure 
mercurique  cristallisé;  les  eaux-mères  concentrées  donnent  le  composé 
HgI2,KI.  Ce  corps  cristallise  en  longues  aiguilles  prismatiques  d’un  jaune 
clair,  solubles  dans  l'alcool.  L’eau  leur  enlève  la  moitié  de  leur  iodure  mer- 
curique et  laisse  le  composé  lIgP,2KI  inscrislallisable  ; il  a été  autrefois 
employé  en  médecine;  c’est  la  base  du  sirop  de  Giisert. 


OXYDE  MER CU 1U QUE 
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COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU  MERCURE 


OXYDE  MERCUREUX.  IIg!0  = 416 

0 

Ce  corps  se  prépare  en  traitant  un  sel  mcrcureux  par  la  potasse  ou  la 
soude;  on  obtient  un  précipité  noir  qu’on  lave  et  sèche  a une  basse  tempé- 
rature, à l’abri  de  la  lumière.  Quand  la  potasse  n’est  pas  en  quantité 
suffisante,  il  se  forme  un  sous-sel  mcrcureux  qui  enlève  de  1 oxygéné  au  pro- 
toxyde précipité  et  le  ramène  a 1 état  métallique. 

Ce  corps  est  brun  noir,  sans  saveur.  La  lumière  diffuse  ou  une  tempéra- 
ture de  100°  le  dédoublent  en  -oxyde  mercurique  et  mercure.  L acide 
chlorhydrique  le  transforme  immédiatement  en  chlorure  mcrcureux. 

Ce  corps  se  produit  encore  par  l’action  de  l’eau  de  chaux  sur  le  calome  . 

{Mercure  soluble  de  Mascagni,  eau  phagédénique  noire.) 


OXYDE  MERCURIQUE 

llgO  --  216 

Synonymie.  — Bioxyde  de  mercure. 

Préparation.  — La  thérapeutique  l’utilise  sous  deux  formes  : 

1°  Sous  le  nom  de  précipité  rouge , elle  emploie  l’oxyde  obtenu  par  calci- 
nation ménagée  de  l'azotate  de  mercure  (U, 


Précipité  rouge. 

t Mercure  purifié 

Acide  azotique  officinal 

Eau  distillée 


100  gr. 
80  gr. 
20  gr. 


Introduisez  le  mercure  et  l’acide  étendu  d’eau  dans  un  matra  s à lond  plat  que 
vous  placerez  sur  un  bain  de  sable  tiède  jusqu’à  ce  que  le  métal  soit  entièrement 
dissous.  Augmentez  alors  la  chaleur  pour  vaporiser  le  liquide.  Quand  1 azotate  de 
mercure  sera  desséché,  élevez  la  température  pour  le  décomposer,  après  avoir 
relevé  le  sable  autour  du  matras.  Maintenez  l'action  de  la  chaleur  assez  longtemps 
pour  que  la  décomposition  soit  complète,  cL  pour  qu  on  ne  voie  plus  se  dégager  de 
vapeurs  nitreuses.  Laissez  refroidir  lentement;  enlevez  l’oxyde,  qui  est  d un  beau 
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4°  Sous  le  nom  d 'oxyde  jaune,  l'oxyde  obtenu  par  précipitation  du  chlo- 
rure mercurique  par  un  alcali  (1). 

llgCP  + 2KIIO  = HgO  + 2KC1  + II-O 


Propriétés  physiques.  ■ — L’oxyde  mercurique  rouge  est  une  poudre  cristal- 
lisée d’une  belle  couleur  rouge  dont  la  teinte  diminue  par  la  pulvérisation; 
il  se  dissout  dans  environ  200  000  parties  d’eau  et  lui  communique  une 
saveur  métallique  et  une  réaction  alcaline. 

Etat  allotropique.  — L’oxyde  jaune  est  un  état  allotropique  de  ce  corps; 
quelques  auteurs  ont  voulu  le  considérer  comme  un  hydrate,  mais  il  n’en  est 
rien  ; ce  corps  constitue  une  poudre  jaune  orange,  impalpable,  inodore,  d’une 
saveur  légèrement  métallique,  très  dense.  Il  se  distingue  de  l’oxyde  rouge 


rouge  orangé  el  d’aspect  micacé.  Conservez-le 
lumière. 


dans  un  vase  fermé,  à l’abri  de  la 


Observation. — Lorsqu’on  élève  trop  la  température,  ou  qu’on  prolonge  trop 
l'action  de  la  chaleur,  l’oxyde  se  trouve  décomposé  en  oxygène  et  en  mercure.  Au 
contraire,  lorsqu’on  ne  chauffe  pas  suffisamment  pour  décomposer  tout  l’acide 
azotique,  on  obtient  un  oxyde  mélangé  de  sous-azotate  de  mercure.  Ce  second  incon- 
vénient doit  être  évité  plus  soigneusement  encore  que  le  premier.  » (Codex  I SSL. ) 

Carles,  pour  débarrasser  l'oxyde  rouge  du  sous-azotate  qu’il  pourrait  contenir,  con- 
seille de  le  laver  à plusieurs  reprises  avec  de  l’eau  alcalinisée  par  la  potasse,  puis 
avec  de  l’eau  distillée. 

(1)  2°  Oxyde  jaune 


« Bichlorure  de  mercure  100  gr. 

Eau  distillée 3 000  gr. 

Potasse  caustique  à l’alcool 00  gr. 


Dissolvez  le  bichlorure  dans  les  deux  tiers  de  l'eau  distillée,  et  laites  dissoudre 
la  potasse  dans  le  reste  de  l’eau  préalablement  chauffée.  Versez  peu  à peu,  et  en 
agitant  sans  cesse,  la  solution  mercurielle  dans  la  solution  alcaline. 

11  se  formera  aussitôt  un  précipité  lourd,  pulvérulent,  d’une  belle  couleur  jaune. 
Laissez-le  déposer,  et  lavez-le  complètement  par  décantation,  et  à l’abri  de  la 
lumière  directe,  jusqu’à  ce  que  l’eau  de  lavage  ne  trouble  plus  la  solution  d’azotate 
d’argent.  Jetez  sur  un  filtre  sans  plis,  faites  sécher  à une  douce  chaleur,  et  conser- 
vez, dans  un  llacon  bouché,  à l'abri  de  la  lumière. 

Observation. — Si  l’on  n’avait  pas  employé  un  excès  d'alcali,  le  précipité  serait 
mélangé  d’oxychlorure  de  mercure,  de  couleur  briquetée.  » (Codex  1884.) 

On  a aussi  proposé  de  précipiter  le  chlorure  mercurique  par  l’eau  de  chaux. 

L’oxyde  mercurique  jaune  retient  toujours  un  peu  de  précipitant  quel  qu’il  soit 
et  malgré  les  lavages  ; on  s’en  assure  en  décomposant  ce  produit  par  la  chaleur. 
L’oxyde  préparé  par  l’eau  de  chaux  est  sensiblement  plus  pâle  que  celui  précipité 
par  la  potasse  ou  la  soude,  ce  qui  tient  sans  doute  à sa  plus  grande  ténuité. 
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par  plusieurs  propriétés  ; « ainsi  il  est  attaqué  par  le  chlore  avec  plus  (1e 
facilité;  il  se  combine  à froid  avec  l’acide  oxalique,  tandis  que  1 oxyde  rouge 
n’est  pas  attaqué  par  cet  acide  ; de  même  il  s’unit  facilement  à 1 ammo- 
niaque, tandis  que  l’oxyde  rouge  ne  s’y  combine  qu’avec  une  extrême  len- 
teur. » (Codex.) 

La  chaleur  les  décompose  également  tous  les  deux. 

Exposé  à la  lumière,  l’oxvde  mcrcurique  jaune  ou  rouge  se  décompose  au 
moins  superficiellement. 

Propriétés  chimiques.  — L’oxyde  mercurique  est  un  oxydant  énergique; 
mélangé  à du  phosphore,  il  détone  sous  le  marteau  ; chauffé  avec  du  soufre, 
il  produit  de  violentes  explosions.  Avec  le  chlore  il  donne  de  l’acide  hypo- 
chloreux, avec  l’anhydride  sulfureux  de  l’acide  sulfurique. 

Avec  les  chlorures  il  donne  des  oxychlorures  solubles  dans  un  excès -de 
chlorure. 

L’ammoniaque  et  l’oxyde  mercurique,  surtout  le  jaune,  se  combinent  direc- 
tement et  donnent  une  véritable  base  qui  peut  fournir  des  sels  bien  définis. 
Ce  composé  est  jaune,  la  lumière  le  décompose  : à 130°  il  devient  brun  et 
perd  de  l’eau.  Il  est  insoluble  dans  l'eau  et  l’alcool  : la  potasse  ne  le  décom- 
pose qu’à  chaud.  Il  chasse  l’ammoniaque  de  ses  combinaisons.  Sa  formule 
brute  à 130°  est  AzH4Hg20  qu’on  écrit  de  différentes  manières,  suivant  les 
théories. 

Altérations. Falsifications.  Essai.—  Ce  corps  pcutètre  altéré  parde  l’azotate 
de  mercure  et  falsifié  par  du  minium,  de  la  mine  orange,  de  la  brique  pilée, 
du  colcothar  et  des  poudres  végétales.  Pur,  il  doit,  quand  on  le  chauffe,  se 
volatiliser  complètement  sans  laisser  de  résidu. 

Nous  avons  vu  que  l’oxyde  jaune  laissait  toujours  un  léger  résidu. 

Usages.  — On  introduit  quelquefois  un  peu  d’oxyde  rouge  de  mercure  dans 
l’encre  pour  éviter  les  moississures. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

Pommade  à l’oxyde  rouge  (de  Lyon)  1/16 


Onguent  brun  de  Larrey  1/16 

Pommade  du  Régent  1/20 

Pommade  de  Desault  1/12 

Eau  phagédénique  jaune 
Injections  sous-cutanées  1/30 


L’oxyde  mercurique  est  un  cathérétique  ; c’est  un  des  premiers  corps 
employés  conlre  la  syphilis;  il  cause  des  douleurs  gastralgiques  et  ses  effets 
sont  incertains. 


CHIMIE  MÉDICALE. 
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C20 

Il  a été  introduit  dans  la  vaginale,  à la  dose  de  0*r,23  à 0"r,30,  après  la 
ponction,  pour  la  cure  de  l’hydrocèle. 


COMPOSÉS  SULFURÉS  DU  MERCURE 


Le  sulfure  mercureux  ne  paraît  pas  exister. 


SULFURE  MER  CU  RI  QUE 


HgS  = 232 


Ilg  = 200  = 80,21 


S 


32  = \ 3.70 


232 


100,00 


Etat  naturel.  — Le  sulfure  mercurique  ou  cinabre  se  trouve  dans  la  nature, 
mais  rarement  à l’état  cristallisé  ; les  cristaux  dérivent  d’un  rhomboèdre 
aigu;  il  est  ordinairement  en  masses  lamelleuses  d’un  éclat  vif  et  même 
adamantin  et  en  masses  finement  grenues.  Sa  densité  est  8.  Sa  dureté  est 
2,3;  il  est  volatil  au  chalumeau.  Dans  les  masses  cristallines,  sa  couleur  est 
rouge  vif;  elle  s’obscurcit  souvent  par  un  mélange  de  matières  étran- 
gères ; mais,  même  dans  ce  dernier  cas,  la  poudre  a une  teinte  vermillon.  Le 
mercure  hépatique  ou  Idrialine  est  une  variété  bitumineuse  qui  n’est 
qu’un  schiste  ou  un  calcaire  imprégné  de  cinabre. 

Le  cinabre  offre  quelque  ressemblance  1°  avec  l’argent  rouge,  mais  ce 
dernier  corps  ne  laisse  pas  de  trace  sur  le  papier  ; 2°  avec  le  réalgar,  la 
poudre  de  celui-ci  a une  couleur  orangée;  3°  avec  le  plomb  chromaté,  mais 
la  poudre  de  ce  dernier  est  aurore. 

Le  cinabre  affecte  deux  espèces  de  gisement  : l’un  est  en  filons  ou  en  veines 
dans  les  schistes  anciens  (Almaden  et  gîte  de  Toscane)  ; l'autre  consiste  en 
une  dissémination  au  sein  du  grès  houiller  ou  de. quelques  schistes  et  cal- 
caires jurassiques  de  couleur  noire  (Idria,  en  Illyrie).  On  en  a trouvé  des  gîtes 
en  Algérie,  en  Californie  et  en  quelques  points  de  la  France. 


Préparation.  — Le  sulfure  mercurique  peut  être  noir  ou  rouge  ; pour 
l’obtenir  noir,  il  suffit  de  traiter  un  sel  mercurique  par  l’hydrogène  sulfuré 
ou  un  sulfure  alcalin  ; le  Codex  de  18GG  le  désignait  sous  le  nom  d 'étliiops 
minéral  cl  le  faisait  préparer  de  la  manière  suivante  : 


« Mercure 10  gr. 

Fleur  de  soufre  lavé 20  — 


SULFURE  MERCURIQUE 
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Triturez  les  deux  corps  dans  un  mortier  de  verre  ou  de  marbre,  jusqu’à  ce 
que  le  mercure  soit  complètement  éteint  et  que  le  mélange  ait  acquis  une 
teinte  noire  bien  uniforme.  » 

A la  vérité,  le  produit  ainsi  obtenu  est  une  poudre  noire  amorphe,  formée 
par  un  mélange  de  sulfure  mercurique,  de  soufre  et  de  mercure  métallique. 
Sa  couleur  se  fonce  au  bout  d’un  certain  temps,  par  suite  de  la  combinaison 
totale  du  soufre  avec  le  mercure.  A partir  de  ce  moment,  l’éthiops  est  cons- 
titué par  un  mélange  de  sulfure  mercurique  et  de  soufre  en  excès. 

Pour  l’obtenir  à l’état  rouge,  sous  forme  de  cinabre,  il  suffit  de  sublimer 
de  l’éthiops  minéral  dans  des  vases  de  fonte. 

Pour  obtenir  ce  sulfure  à l’état  de  vermillon , on  porphyrise  le  cinabre  avec 
de  l’eau  ou,  mieux  encore,  on  maintient  à 50°,  pendant  plusieurs  heures,  un 
mélange  de  mercure  (300),  de  soufre  (114),  de  potasse  (75)  et  d’eau  (400).  La 
théorie  de  cette  préparation  n’est  pas  bien  connue. 

Propriétés  physiques.  — Ce  corps,  comme  nous  l’avons  dit,  peut  être  rouge 


ou  noir. 

Le  cinabre  est  en  masses  à structure  fibreuse,  d’un  gris  violacé,  à éclat 
métallique,  se  réduisant  par  la  trituration  en  une  poudre  d’un  rouge  vif.  Ce 
sulfure  a une  densité  voisine  de  10.  Il  est  inodore,  insipide,  complètement 
insoluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool.  Chauffé  en  vase  clos,  il  se  volatilise  sans 
entrer  en  fusion.  On  a découvert  des  cristaux  de  cinabre  qui  sont  lévogyres. 


Propriétés  chimiques.  — Chauffé  au  contact  de  l’air,  il  s’enflamme  et  donne 
naissance  à du  mercure  et  à de  l’anhydride  sulfureux 

HgS  H-  Ü2  = IIg  + SO2. 


Le  carbone,  l’hydrogène  et  un  grand  nombre  de  corps  le  réduisent. 

Il  ne  se  dissout  bien  que  dans  l'eau  régale. 

Les  alcalis,  les  carbonates  alcalins  et  un  grand  nombre  d’oxydes  le  rédui- 
sent ; de  ce  nombre  est  l’oxyde  mercurique. 

2 II gO  + HgS  = SO2  + 3 Hg 

Falsifications.  Essai.  — Le  sulfure  mercurique,  surtout  à l’état  de  vermillon, 
est  souvent  falsifié  ; on  y ajoute  du  minium,  de  l’oxyde  rouge  de  fer  ou  col- 
cothar,de  la  brique  pilée,  du  sang-dragon,  du  réalgar,  du  silicate  d’alumine, 
du  talc,  du  sulfate  de  baryte,  du  chromate  de  plomb,  de  la  cérusc,  du  sel 
ammoniac.  L’éthiops  minéral  est  quelquefois  falsifié  par  la  plombagine,  le 
charbon  en  poudre,  le  noir  d’ivoire. 

Tous  ces  corps,  sauf  le  sel  ammoniac,  peuvent  se  reconnaître  par  l’action 
de  la  chaleur  ; le  sulfure  mercurique,  chauffé  dans  un  tube  à essai,  ne  doit 
pas  laisser  de  résidu  et  ne  pas  dégager  de  vapeurs  empyreumatiques  : pour 
rechercher  le  sel  ammoniac,  on  traite  le  cinabre  par  l’eau,  et  on  recherche 
dans  la  liqueur  les  caractères  du  chlorure  d’ammonium. 
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Usages.  — Le  cinabre  est  très  employé  en  peinture. 

Usages  médicaux.  — Le  cinabre  est  surtout  employé  à la  dose  de  4 à 
30  grammes  pour  fumigations,  que  l’on  fait  en  exposant  le  malade  aux 
vapeurs  qui  se  dégagent  quand  on  projette  ce  corps  sur  une  plaque  chauffée 
au  rouge  ou  sur  des  charbons  ardents  ; ces  vapeurs  sont  formées  de  mercure 
métallique  et  d’acide  sulfureux;  il  faut  éviter  de  les  respirer. 

La  poudre  tempérante  de  Stahl  renferme  1/10  de  cinabre. 

L’éthiops  minéral,  autrefois  employé  comme  vermifuge,  est  presque  tota- 
lement abandonné  : il  faisait  partie  de  Véthiops  antimonial  de  Malouin. 

Soukoff  a proposé  de  faire  des  injections  sous-cutanées  de  cinabre  (4/30). 


SULFATE  MERGUREUX.  SO'*(Hg(I) 2 *)  = 496 

Préparation.  — 1°  On  chauffe  2 parties  de  mercure  avec  1 à 2 parties 
d’acide  sulfurique  jusqu’à  ce  que  la  moitié  environ  du  mélange  se  soit  con- 
vertie en  une  masse  saline;  dans  cette  opération,  il  se  dégage  du  gaz  sulfu- 
reux. On  décante  ensuite  l’excès  d’acide  et  de  mercure  et  on  lave  avec  un  peu 
d’eau  froide.  Si  le  mélange  était  chauffé  jusqu’à  dessiccation,  le  sel  renfer- 
merait du  sulfate  mercurique. 

2'J  On  peut  encore  obtenir  ce  sel  en  broyant  du  sulfate  mercurique  avec  du 
mercure  ou  en  précipitant  de  l’azotate  mercureux  par  du  sulfate  de  soude. 

Propriétés  physiques.  — Le  sulfate  mercureux  est  pulvérulent,  incolore, 
soluble  dans  500  parties  d’eau  froide  et  287  d’eau  bouillante  qui  ne  le  décom- 
posent qu’à  la  longue  en  produisant  un  dépôt  de  sulfate  mercurique  et  de 
mercure.  Il  cristallise  en  prismes  incolores.  Il  fond  vers  300"  et  se  décompose 
en  émettant  beaucoup  d’acide  sulfureux.  L’acide  azotique  étendu  le  dissout, 
mais  l’addition  d’acide  sulfurique  le  précipite  de  nouveau.  L’acide  sulfurique 
concentré  et  chaud  le  dissout;  une  petite  quantité  d’alcali  le  décompose  et 
donne  de  l’acide  sulfurique  et  un  sous-sel  gris. 

Ce  sel  n’e.st  pas  employé  en  médecine. 


SULFATE  MERCURIQUE.  SO’Hg  = 296 

Préparation.  — On  attaque  le  mercure  par  un  excès  d’acide  sulfurique  (1). 
Ilg  + 2 S04II2  = 2 IPO  + SO2  + SO*Hg 


(I ) « Codex  de  1866. 

Mercure  purifié 60  gr. 

Acide  sulfurique  à 1.84 80  gr. 


Versez  le  métal  et  l’acide  dans  une  capsule  de  porcelaine  que  vous  placerez  au 
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Propriétés  physiques.  — Le  sulfate  mercurique  est  en  aiguilles  blanches, 
anhydres,  un  peu  hygroscopiques. 

Propriétés  chimiques.  — La  chaleur  le  réduit  en  mcreuie,  anhjdiide  >ul 
fureux  et  oxygène.  Le  charbon  le  réduit  aussi  en  dégageant  des 
égaux  d’acide  carbonique  et  d’acide  sulfureux.  L eau  bouillante  le  d<  compost 

en  un  sel  basique  (turbith  minéral)  et  en  un  sel  acide. 

Avec  l'hydrogène  sulfuré  en  excès,  il  donne  du  sulfure  mercurique;  si  le 
sulfate  est  en  excès,  il  se  forme  un  mélange  de  sulfure  mercurique  et  de  sul- 
fate basique. 

Avec  un  excès  d’ammoniaque,  il  donne  un  sulfate  ammoniaco-meicurique 
qui  est  une  poudre  blanche  légère. 

Essai.  — Pour  essayer  si  le  sulfate  mercurique  renferme  du  suliate  mercu- 
reux,  on  le  traite  par  l’eau  et  dans  la  liqueur  on  verse  de  l’acide  chlorhy- 
drique, qui  ne  détermine  aucune  précipitation,  si  le  sel  est  pur  et  qui  donne 
un  précipité  blanc  de  chlorure  mercureux  si  le  sulfate  est  mélangé  de  sel 
mercureux. 

Usages.  — Ce  sel  est  employé  pour  la  construction  de  plusieurs  piles. 
Usages  médicaux.  — 11  sert  à la  préparation  du  chlorure  mercurique  et  du 

9 

turbith  minéral. 


SULFATE  TRIMERCURIQUE.  SCUHg,2HgO  = 728 

Synonymie.  — Turbith  minéral. 

Préparation.  — On  le  prépare  en  décomposant  par  l’eau  bouillante  le  sul- 
fate mercurique  (1). 


bain  de  sable.  Chauffez  pour  déterminer  la  réaction  ; il  se  dégagera  du  gaz  acide 
sulfureux,  et  le  mercure  métallique  se  transformera  en  une  poudre  blanche  cristal- 
line qui  est  le  sulfate  mercurique.  Continuez  l’action  de  la  chaleur  de  manière  à obte- 
nir la  dessiccation  complète  du  produit.  — Au  lieu  de  perdre  le  gaz  qui  se  dégage 
dans  cette  opération,  on  peut  l’utiliser  pour  la  préparation  de  la  solution  aqueuse 
d’acide  sulfureux.  » 

Purification.  — Ce  sel  ainsi  obtenu  contient  un  petit  excès  d’acide  ; si  on  veut 
l’obtenir  pur,  il  faut  le  laver  avec  un  peu  d’eau  froide  ; souvent  il  renferme  un  peu 
de  sulfate  mercureux  (voir  Essai)  ; dans  ce  cas,  on  chauffe  le  sel  avec  une  faible 
proportion  d’acide  azotique,  tant  qu’il  se  dégage  des  vapeurs  nitreuses.  (Soubeiran.) 


(1)  « Sulfate  mercurique 100  gr. 

Eau  bouillante 1 300  — 


Réduisez  le  sulfate  mercurique  en  poudre  line  et,  après  l’avoir  introduit  dans  une 
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Propriétés  physiques.  — Le  turbith  minéral  est  une  poudre  amorphe,  jaune 
citron,  insoluble  dans  l’eau  et  sur  laquelle  Pair  n’a  pas  d’action.  La  chaleur 
lonce  sa  couleur,  mais  par  le  refroidissement,  il  reprend  sa  couleur  primi- 
tive; en  chauffant  davantage,  il  subit  la  même  décomposition  que  le  sulfate 
mercurique  neutre. 

Essai.  — Il  doit  se  volatiliser  complètement  par  la  chaleur. 

Usages  médicaux.  — Il  est  anti-herpétique  et  sternutatoire  ; on  l’a  employé 
comme  émétique  et  comme  anti-syphilitique.  Il  est  vénéneux  et  presque  inu- 
sité aujourd’hui  à l’intérieur;  on  le  prescrit  encore  quelquefois  en  pom- 
mades. 


AZOTATES  MERCUREUX 

Lefort  en  a signalé  cinq.  Celui  indiqué  par  le  Codex  a pour  formule 
(AzO3)2  (Hg2)  + 2H20  = 560. 

On  le  prépare  en  attaquant  à froid  le  mercure  par  l’acide  azotique  dilué  (1). 

Propriétés.  — « Cristaux  prismatiques  blancs,  solubles  dans  une  petite 
quantité  d’eau;  l'eau  ajoutée  en  plus  grande  proportion  les  décompose  en 
azotate  neutre  qui  reste  dissous  et  en  sel  basique  insoluble  blanc  passant 
rapidement  au  jaune  clair.  La  solution  de  ce  sel  donne  avec  les  alcalis  un 
précipité  noir;  elle  précipite  en  blanc  par  l'acide  chlorhydrique  et  les  chlo- 
rures solubles.  » Codex  1884. 


terrine  en  grès,  traitez-le  par  la  quantité  prescrite  d’eau  bouillante,  en  ayant  soin 
d’agiter  continuellement  pour  faciliter  l’action  de  l’eau  sur  le  sel  : celui-ci  se  trans- 
formera en  une  poudre  jaune  qui  est  le  turbith  minéral.  Décantez  le  liquide,  lavez 
légèrement  la  poudre  avec  de  l’eau  chaude  et  faites-la  sécher.  Il  est  essentiel,  pour 
obtenir  un  beau  produit,  que  le  sel  de  mercure  soit  tout  entier  à l’état  de  sulfate  de 
bioxyde.»  Codex  1884.  Nous  avons  vu  plus  haut  comment  on  s’en  assurait. 


(1)  « Mercure  purifié 100  gr. 

Acide  azotique  officinal 100  gr. 

Eau  distillée 50  gr. 


Opérez  dans  une  capsule  à fond  plat  le  mélange  d’acide  et  d’eau  (marquant  1,26  au 
densimètre)  ; laissez  refroidir.  Ajoutez  le  mercure;  laissez  la  réaction  s’effectuer  en 
abandonnant  l’opération  à elle-même  dans  un  lieu  frais  : après  deux  ou  trois  jours, 
l’azotate  mercureux  aura  cristallisé.  Décantez  l’eau-mère  ; placez  les  cristaux  dans  un 
entonnoir  en  verre,  lavez-les  avec  un  peu  d’acide  azotique  très  étendu,  laissez-les 
égoutter  et  conservez-lcs  dans  un  flacon  bouché,  à l’abri  de  la  lumière. 

La  première  liqueur,  séparée  des  cristaux  d’azotate  mercureux,  contient  un 
mélange  d’acide  azotique  et  d’azotate  mercurique;  on  l'utilise  pour  la  préparation  du 
précipité  rouge.  (Voyez.  Oxyde  mercurique.)  » Codex  1884. 
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L’ammoniaque  fournil  un  précipité  noir  de  composition  variable 
sous  le  nom  de  mercure  soluble  d’IÏAHNEMANN. 


désigné 


AZOTATE  (sous-)  MERGUREUX 

(Az03)*Hg(l) 2,Hg20,H20  = 958 

Synonymie.  — Azotate  mercureux  bibasique,  sous-nitrate  de  protoxyde  de 
mercure  : turbith  nitreux. 

Préparation.  — * On  le  prépare  en  décomposant  1 azotate  mercureux  pai 
l’eau  bouillante  (1). 

Propriétés.  — « Le  turbith  nitreux  est  une  poudre  jaune  verdâtre  pâle, 
insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  l’acide -azotique  ; il  noircit  par  la  potasse; 
calciné,  il  dégage  des  vapeurs  rutilantes,  du  mercure,  et  ne  laisse  aucun 
résidu  fixe.  » Codex  1884. 

Usages  médicaux.  — Le  turbith  nitreux  sert  à préparer  des  pommades  peu 
usitées  (1/10  à 1/20). 


AZOTATES  MERCURIQUES 


On  connaît  plusieurs  azotates  mercuriques. 

lù  En  dissolvant  l’oxyde  mercurique  dans  l’acide  azotique  en  excès,  ou 
obtient  l’azotate  mercurique  neutre  (Az03)2Hg. 

2°  Avec  le  temps  cette  liqueur  laisse  déposer  2(Az03)2,IIg. 

3°  Si  on  avait  employé  un  excès  d’oxyde  mercurique,  on  aurait(Az03)dIg,IIgO. 
4°  En  traitant  le  mercure  par  l’acide  azotique  en  excès  et  bouillant,  on 


(l)  « Azotate  mercureux 1 partie. 

Eau  distillée  bouillante 10  parties. 


Pulvérisez  le  sel  aussi  finement  que  possible  et  délayez-le  dans  l’eau  bouillante  en 
agitant.  Lorsque  la  poudre  sera  devenue  jaune  verdâtre,  laissez-la  déposer;  décan- 
tez le  liquide  surnageant  et  lavez  le  dépôt  avec  de  l’eau  lroide;  laites  sécher  et  con- 
servez à l’abri  de  la  lumière.  j>  Codex  1884. 

11  est  bon  de  ne  pas  trop  prolonger  les  lavages  du  turbith  nitreux;  l’eau  modifie- 
rait peu  à peu  sa  composition  en  lui  enlevant  de  l’acide  azotique. 
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obtient  un  azotate  acide.  La  liqueur  mère  donne  à — 13°  des  cristaux  de  sel 
neutre. 

Tous  ces  sels  mis  en  contact  avec  le  mercure  métallique  sont  ramenés  à 
l’état  de  sels  mercureux. 

L’eau  les  fait  passer  à l’état  d’azotate  basique  (Az03)1 2Hg,2Hg0  et  peut  même 
les  ramener  à l’état  d’oxyde. 

Avec  l’ammoniaque,  ils  donnent  un  précipité  blanc  d’azotate  ammoniaco- 
mercurique. 

Le  Codex  indique  la  préparation  d’une  solution  d’azotate  mercurique  caus- 
tique (1). 

Caractères.  — L’azotate  acide  de  mercure  est  un  liquide  incolore,  très 
caustique,  très  dense  (D  — 2,246).  11  donne  avec  la  potasse  un  précipité 
jaune,  et  ne  doit  pas  se  troubler  par  la  solution  de  chlorure  de  sodium. 

La  chaleur  le  décompose  entièrement.  L’eau  le  décompose  également;  si 
elle  est  en  grande  quantité,  elle  en  fait  un  azotate  tribasique  qui  est  jaune, 
et  qui  porte,  dans  quelques  formulaires,  le  nom  de  turbith  nitreux , bien 
qu’il  ne  soit  pas  le  véritable  turbith  nitreux  des  anciens  pharmacologistes. 

Ce  corps  a été  vendu  pour  étamer  les  ustensiles  de  cuisine  ou  encore  pour 
argenter  le  cuivre.  Inutile  de  dire  combien  cette  méthode  est  contraire  à 
l’hygiène. 

Il  est  également  employé  pour  le  sécrétage  des  poils,  pour  le  feutrage,  ce 
qui  constitue  une  industrie  très  malsaine,  fait  d’autant  plus  regrettable  qu’il 
existe  des  procédés  inoffensifs  de  sécrétage.  Chaque  chapeau  fini  renferme 
environ  0gr,50  de  mercure  (Jungfleisch). 

Usages  'médicaux.  — L’azotate  mercurique  est  la  base  de  la  pommade 
citrine  et  de  l’eau  mercurielle.  On  en  prépare  une  pommade  utile  dans 
presque  toutes  les  affections  cutanées  (10  gouttes  d’azotate  acide  avec 
30  grammes  de  pommade  de  concombres). 

Appliqué  sur  la  peau,  ce  sel  la  colore  en  rouge,  et  si  le  contact  est  pro- 
longé pendant  quelques  minutes,  il  la  désorganise.  Il  produit  une  eschare 


(1)  « Mercure  purifié 100  gr. 

Acide  azotique  officinal 165  gr. 

Eau  distillée 35  gr. 


Faites  dissoudre  le  mercuredans  l’acide  et  l’eau  préalablement  mélangés  ; évaporez 
la  dissolution  jusqu’à  ce  qu’elle  soit  réduite  aux  trois  quarts  de  son  poids  primitif, 
c’est-à-dire  à 225  grammes. 

Ce  liquide  concentré  donne  des  cristaux  d'azotate  basique  (Az03)2Hg,Hg0,2H20. 
La  liqueur  mère  renferme  l’azotate  mercurique  neutre,  qui  peut  cristalliser  à 15° 
avec  8 molécules  d’eau  cl  qui  correspond  à la  formule  (Az03)*Hg,  8IDO.  Codex.  » 
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rouge  brunâtre,  tuméfiée  et  saillante.  On  l’emploie  pour  cautériser  le  col 
de  la  matrice  et  les  dartres  rongeantes,  contre  les  syphilides  rebelles,  les 
blépharites  ciliaires,  diverses  affections  parasitaires,  telles  que  la  teigne,  la 
gale,  le  prurigo  des  bourses  et  de  l’anus,  etc.  Les  frictions  doivent  être  faites, 
le  soir,  avec  une  faible  quantité  de  cette  pommade;  on  en  emploie,  pai 
exemple,  gros  comme  un  pois,  une  noisette.  On  lave,  le  lendemain,  avec  un 
üq  uide  émollient  les  parties  frictionnées. 

Ce  caustique  produit  de  vives  douleurs. 


Presque  tous  les  sels  de  mercure  donnent  avec  l’hydrogène  sulfuré  des 
sels  doubles;  ces  sels  n’ont  d’autre  importance  que  celle  d’empêcher  les  sels 
de  mercure  de  donner  immédiatement  un  précipité  noir  par  l’hydrogène  sul- 
furé; aussi  nous  les  passerons  sous  silence. 


PLOMB 


Pb"-IV=  207 


Historique.  — Le  plomb  était  connu  des  alchimistes  ; ils  l’avaient  dédié  à 
Saturne  et  le  représentaient  par  le  signe  de  cette  planète. 

Etat  naturel.  — Le  plomb  natif  est  très  rare;  longtemps  on  l’a  considéré 
comme  le  produit  d’anciennes  fonderies  ; mais  on  l’a  véritablement  trouvé 
dans  les  laves  de  l’île  de  Madère  et  du  Vésuve.  On  le  retire  surtout  de  la 

• 

galène  ou  sulfure  de  plomb  PbS  et  un  peu  du  carbonate  de  plomb. 

Préparation.  — La  galène  est  le  minerai  de  plomb  de  beaucoup  le  plus 
important  ; on  l’a  traitée  par  divers  procédés. 

1°  Le  fer  réduit  la  galène. 


Fe  + PbS  = FeS  + Pb 


2°  Le  procédé  par  réaction  consiste  à griller  la  galène  ; quand  il  s’est  pro- 
duit un  mélange  convenable  de  sulfure  de  plomb,  d’oxyde  de  plomb  et  de 
sulfate  de  plomb,  on  chauffe  envase  clos  ; ces  divers  corps  réagissent  les  uns 
sur  les  autres  et  donnent  du  plomb  métallique  et  de  l’anhydride  sulfu- 
reux. 

2 PbS  + 2 PbO  + SOlPb  = ü Pb  + 3 SO4 


3°  Quand  les  minerais  renferment  une  assez  forte  proportion  de  silice  et 
d’argile,  on  emploie  le  procédé  par  grillage  et  réduction. 

Le  minerai  est  introduit  dans  un  four  à réverbère  à trois  compartiments  ; 
il  sèche  dans  le  premier,  grille  dans  le  second,  fond  dans  le  troisième  ; on 
coule  ; le  produit  obtenu  est  formé  de  sulfure  et  de  silicate  de  plomb  ; on 
l’introduit  dans  un  four  à cuve  avec  de  la  chaux,  de  la  fonte  et  du  coke.  Le 
silicate  de  plomb  en  présence  de  la  chaux  et  de  la  fonte  donne  du  plomb 
métallique,  de  l’oxyde  de  plomb  et  un  silicate  de  chaux  et  de  fer  très  fusible  ; 
l’oxyde  de  plomb  obtenu  réagit  sur  le  sulfure  de  plomb  et  donne  du  plomb 
métallique  et  de  l’anhydride  sulfureux. 

Raffinage.  — Le  plomb  ainsi  obtenu  n’est  pas  toujours  assez  pur  ; une 
simple  fusion  suffit  ordinairement  pour  le  rendre  marchand.  (Voy.  Argent.) 
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Purification.  — Le  plomb  dont  on  a extrait  l’argent  en  renferme  encore  au 
moins  l?r,5  par  tonne  ; pour  purifier  ce  plomb  marchand,  pour  le  faire  passer 
à l’état  de  plomb  pauvre , il  faudrait  lui  faire  subir  un  nouveau  traitement; 
il  est  plus  simple  de  transformer  le  sous-acétate  de  plomb  en  carbonate 
en  faisant  passer  un  courant  d’anhydride  carbonique  dans  sa  solution 
Le  carbonate  de  plomb  obtenu  est  réduit  à l’état  métallique  par  le  noir  de 
fumée.  Ce  plomb  est  propre  à faire  les  essais  par  coupellation. 

Propriétés  physiques.  — Le  plomb  peut  cristalliser  en  octaèdres  réguliers  ; 
il  est  d’un  blanc  bleuâtre  ; il  répand  une  odeur  spéciale  très  faible  quand  on 
le  frotte;  il  occupe  le  sixième  rang  parmi  les  métaux  pour  la  malléabilité,  le 
huitième  pour  la  ductilité  et  le  dernier  pour  la  ténacité  ; un  fil  de  plomb  de 
2 millimètres  de  diamètre  se  rompt  sous  un  poids  de  9 kilogrammes  ; c’est  u n 
métal  très  mou,  il  tache  le  papier  en  gris  ; on  a vu  du  plomb  perforé  par  les 
insectes;  il  n’est  pas  élastique.  Sa  densité  est  de  11,4.  Par  fusion,  il  peut 
dissoudre  un  peu  d’oxyde  de  plomb,  ce  qui  le  rend  plus  dur;  sa  cassure  est 
blanche  et  fibreuse,  quand  il  est  pur  ; dans  le  cas  contraire,  elle  est  grenue  ; 
il  fond  à 334°  ; sous  l’influence  d’une  température  élevée,  il  se  volatilise  sen- 
siblement. Sa  chaleur  spécifique  est  0,03 1 4 ; sa  dilatation  totale  entre  0rj  et 
100°  = 0,002948,  sa  conductibilité  électrique  = 7,7  à h-  17°  (Ag  =100)  ; sa 
conductibilité  calorique  = 287  (Ag  = 100). 

Propriétés  chimiques.  — Chauffé  à l’air,  le  plomb  se  recouvre  d’une  couche 
de  sous-oxyde.  Il  se  combine  directement  à chaud  avec  le  soufre. 

Le  fer,  le  cuivre,  le  zinc  le  précipitent  de  ses  solutions  (arbre  de  Saturne). 

L’eau  pure,  à l’air,  l'attaque;  il  se  forme  du  carbonate  de  plomb,  et  une 
partie  de  ce  métal  passe  en  solution;  si  l’eau  renferme  des  sels,  l’attaque  est 
beaucoup  moins  rapide. 

L'acide  chlorhydrique  l’attaque,  mais  peu  facilement. 

L’acide  sulfurique  ne  l’attaque  bien  que  lorsqu’il  est  concentré  et  bouil- 
lant. 

L’acide  azotique  l’attaque  énergiquement  ; mais  pour  que  l’azotate  formé 
reste  en  solution,  il  faut  étendre  l’acide  de  deux  ou  trois  parties  d’eau,  parce 
que  l’azotate  plombique  est  insoluble  dans  l’acide  azotique. 

Caractères.  — Les  sels  de  plomb  précipitent  par  l’hydrogène  sulfuré  ; le 
précipité  est  insoluble  dans  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  ; il  se  dissout  dans 
l’acide  azotique  étendu  de  son  volume  d’eau  ; cette  solution  est  additionnée 
d’acide  sulfurique  ; il  se  dépose  du  sulfate  de  plomb  ; le  plomb  est  ainsi 
séparé  des  autres  métaux  de  la  même  section  ; le  sulfate  de  plomb  est  dissous 
dans  du  tartrate  acide  d ammoniaque  ; la  liqueur  est  précipitée  par  l'hydro- 
gène sulfuré;  le  précipité  est  dissous  dans  l'acide  azotique;  cette  liqueur 
possède  les  caractères  suivants  : 
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1°  Avec  l'hydrogène  sulfuré,  précipité  noir  ou  brun  marron  si  la  liqueur  est 
étendue  ; 

2°  Avec  les  polysulfures  alcalins,  précipité  brun  marron  ; 

3°  Avec  l’acide  chlorhydrique  ou  les  chlorures  solubles,  précipité  blanc,  so- 
luble dans  l’eau  bouillante  et  cristallisant  par  le  refroidissement  ; 

4°  Avec  l’iodure  de  potassium,  précipité  jaune  un  peu  soluble  dans  l’eau 
bouillante,  soluble  dans  un  grand  excès  d’iodurede  potassium  ; 

5°  Avec  le  chromate  de  potassium,  précipité  jaune  soluble  dans  les  alcalis, 
insoluble  dans  l'acide  acétique  ; 

6°  Avec  la  potasse  ou  la  soude,  précipité  blanc  soluble  dans  un  excès  de 
réactif.  Le  précipité  ainsi  que  la  solution  donnent,  par  l'addition  de  chlore, 
un  précipité  brun  de  peroxyde  de  plomb  ; 

7°  Avec  1 ammoniaque,  précipité  blanc  insoluble  dans  un  excès;  il  est 
souvent  long  à se  former  ; 

8°  Le  fer,  le  zinc,  le  cadmium  le  précipitent  de  ses  solutions  ; l’étain  ne  le 
précipite  pas  ; c’est  au  contraire  lui  qui  précipite  l’étain. 

Dosage.  — 1°  .4  l'état  d'oxyde.  — On  obtient  l’oxyde  par  calcination  ; on 
emploie  ce  procédé  quand  ce  métal  se  trouve  dans  une  combinaison  orga- 
nique ou  qu’il  est  à l’état  de  carbonate,  d’azotate,  ou  d’oxalate  (1). 

2°  A l'état  de  sulfate.  — Ce  procédé  est  très  fréquemment  employé  (2). 


(1)  Le  carbonate  et  l'azotate  de  plomb  laissent  directement  de  l'oxyde  par  calcina- 
tion. Les  sels  de  plomb  à acides  organiques  peuvent  également  être  calcinés  directe- 
ment; mais  il  faut,  avant  de  peser,  traiter  le  résidu  par  de  l’acide  azotique  ou  par 
de  l’azotate  d'ammoniaque  et  calciner  de  nouveau.  On  transforme  ainsi  le  plomb 
réduit  en  azotate  et  ce  dernier  en  oxyde. 

Quand  le  plomb  est  en  dissolution,  on  le  précipite  par  le  carbonate  d’ammoniaque 
contenant  un  peu  d’ammoniaque;  on  chauffe;  on  laisse  déposer  le  précipité;  on 
liltre  ; on  lave,  on  dessèche  et  on  calcine.  La  calcination  doit  être  précédée  de  l’inci- 
nération du  filtre.  On  traite  les  cendres  du  filtre  par  un  peu  d’acide  azotique  et  on 
calcine  comme  il  a été  dit. 

L’oxalate  d’ammoniaque  est  le  réactif  qui  précipite  le  mieux  le  plomb,  mais  il  faut 
que  la  liqueur  soit  neutre  ou  alcaline;  le  précipité  est  calciné  ; on  pourrait  encore  le 
doser  par  le  permanganate  de  potassium. 

(2)  La  liqueur,  pas  trop  étendue,  est  additionnée  d’un  léger  excès  d’acide  sulfu- 
rique faible,  puis  du  double  de  son  volume  d’alcool;  on  laisse  reposer,  on  jette  sur 
un  filtre  ; on  lave  avec  de  l’alcool  faible  ; on  dessèche  et  on  calcine. 

Quand  la  liqueur  ne  peut  pas  sans  inconvénient  être  mélangée  avec  de  l’alcool,  il 
faut  précipiter  le  plomb  par  un  excès  plus  considérable  d’acide  sulfurique.  Avant  de 
filtrer,  il  faut  attendre  que  le  précipité  se  soit  complètement  rassemblé.  Les  lavages 
doivent  être  laits  avec  de  l eau  acidulée  par  quelques  gouttes  d’acide  sulfurique,  et 
pour  chasser  ensuite  la  liqueur  acide,  on  les  termine  avec  de  l’alcool  faible.  On  obtient 
ainsi  de  fort  bons  résultats. 


PLOMB 


637 


3 ° Par  voie  électrolytique.  — Dans  ce  procédé  imaginé  par  M.  A.  Riche, 
le  plomb  se  porte  sur  l’électrode  positif  à l’état  de  bioxyde  de  plomb  (1). 

4°  Procédé  volumétrique.  — Yvon  a proposé  un  procédé  basé  sur  la  préci- 
pitation du  plomb  par  le  ferrocyanure  de  potassium  en  présence  de  l’acide 
acétique  ; la  fin  de  la  réaction  est  indiquée  par  la  réaction  à la  touche  du  ferro- 
cyanure sur  le  chlorure  ferrique;  la  liqueur  ne  doit  pas  renfermer  d’acide 
azotique  libre  (2). 


Lorsqu’il  n’y  a aucune  substance  fixe  en  présence  du  sel  de  plomb,  on  peut  le  trai- 
ter directement  par  l’acide  sulfurique  dans  un  creuset  de  porcelaine  taré.  On  évapore 
d’abord  à température  peu  élevée,  puis  au  rouge  pour  chasser  tout  l’acide  sulfurique. 
On  pèse. 

Calcul.  — Le  poids  du  sulfate  de  plomb 

X 0,0830  donne  le  poids  du  plomb  métallique; 

X 0,7360  — — de  l’oxyde  de  plomb. 

(1)  La  solution  azotique  de  plomb  est  exposée  soit  à chaud,  soit  à froid,  à l’action 
d’un  élément  Bunsen  dont  les  électrodes  sont  formés  par  des  lames  de  platine.  Le 
bioxyde  de  plomb  se  porte  en  totalité,  sous  forme  d’un  enduit  très  adhérent,  sur 
l’électrode  positif;  la  liqueur  est  siphonnée  sans  arrêter  le  courant,  puis  remplacée 
par  de  l’eau  qu’on  décante  deux  ou  trois  fois;  l’électrode  est  séché  à 110°  et  pesé. 
400  milligrammes  sont  déposés  en  cinq  heures  et  2 grammes  en  une  nuit. 

On  voit  nettement  se  précipiter  sur  l’électrode  le  plomb  contenu  dans  une  liqueur 
qui  n’en  renferme  que  deux  centièmes  de  milligramme. 

Le  plomb  se  dose  avec  la  même  rigueur  en  présence  de  fortes  proportions  d’argent, 
de  fer,  de  zinc,  de  nickel,  de  cobalt,  d’alumine,  de  magnésie  et  de  métaux  alcalins 
ou  alcalino-terreux. 

(2)  Matériel.  — Vase  à précipité. 

Pipette  de  10  G. G. 

Burette  graduée  par  1/10  de  G. G. 

Réactifs.  — 1°  Solution  d’azotate  de  plomb  (loSr,9S7  par  litre). 

1 G. G.  = i centigramme  de  plomb  métallique 

2°  Solution  de  ferrocyanure  de  potassium  (10Sr,201  par  litre). 

Sature  exactement  à volumes  égaux  la  liqueur  précédente. 

3°  Solution  de  perchlorure  de  fer  très  diluée  (1/250). 

On  vérilie  d’abord  que  les  liqueurs  1 et  2 se  saturent  à volumes  égaux.  — Suppo- 
sons maintenant  que  l’on  ait  à analyser  un  alliage  de  plomb  et  d’étain. 

Ou  prend  0°r,30  à 1 gramme  d’alliage  suivant  sa  richesse  ; on  le  dissout  à chaud 
dans  l’acide  azotique  dilué  ; on  ajoute  de  l’eau  de  manière  à faire  30  ou  40  G. G.  ; on 
neutralise  par  de  la  soude  diluée  jusqu’à  formation  d’un  précipité  d’oxyde  de  plomb 
qu’on  redissout  dans  l’acide  acétiquè  de  manière  à obtenir  une  réaction  légèrement 
acide  : on  étend  d’eau  de  manière  à faire  un  volume  connu,  soit  100G.G.  Pour  que  le 
dosage  se  fasse  bien,  il  faut  que  la  solution  ne  contienne  pas  moins  de  1/2  p.  100  de 
plomb. 

On  prend  10  G. G.  de  celte  liqueur  ; on  les  met  dans  le  vase  à précipité,  puis  avec 
la  burette  on  fait  arriver  la  solution  titrée  de  ferrocyanure;  de  temps  à autre  on 
porte  une  goutte  de  cette  liqueur  sur  une  goutte  de  chlorure  ferrique  déposée  sur  une 
plaque  de  porcelaine  : l'opération  est  terminée  quand  il  se  produit  une  coloration 


038 


TRAITE  DE  CHIMIE  MEDICALE 


5°  Divers.  — Ou  a encore  proposé  de  précipiter  le  plomb  à l’état  de  sulfure, 
de  chromate,  etc. 

Séparation.  — Pour  séparer  le  plomb  du  mercure,  on  a recours  à la  pré- 
cipitation du  plomb  par  l’acide  sulfurique  : cette  méthode  permet  de  le 
séparer  de  tous  les  autres  métaux  de  cette  section. 

Altérations.  Falsifications.  Essai.  — Le  plomb  du  commerce  peut  quelque- 
fois contenir  du  fer,  du  cuivre,  de  l’argent,  quelquefois  du  zinc,  de  l’étain, 
du  bismuth,  de  l’antimoine,  de  l’arsenic  : on  y trouve  aussi  du  soufre  et  du 
protoxyde  de  plomb.  Pour  reconnaître  la  présence  de  ces  divers  corps,  on 
attaque  une  certaine  quantité  de  plomb  par  l'acide  azotique  étendu  ; s’il  y 
a de  l’antimoine  ou  de  l’étain,  ces  deux  corps  restent  comme  résidu  ; la 
liqueur  est  additionnée  d’un  léger  excès  d’acide  sulfurique  ; tout  le  plomb  se 
précipite;  une  partie  de  la  liqueur  est  évaporée  de  manière  à chasser  tout 
l’acide  azotique,  puis  on  y recherche  l’arsenic  au  moyen  de  l’appareil  de 
Marsh  ; le  reste  du  liquide  est  précipité  par  l’hydrogène  sulfuré  ; le  cuivre, 
F argent  et  le  bismuth  sont  précipités  ; on  les  dissout  dans  l’acide  azotique 
et  on  constate  alors  aisément  leurs  caractères;  la  liqueur  est  précipitée  par 
l’ammoniaque;  le  fer  se  dépose  et  le  zinc  reste  en  solution  ; cette  solution 
ammoniacale  évaporée  à siecité  donne  l’oxyde  de  zinc. 

Usages.  — Le  plomb  sert  à faire  les  tuyaux  de  conduite  des  eaux  et  du 
gaz;  sa  mollesse  le  fait  employer  pour  relier  les  pièces  d’autres  métaux,  tels 
que  tuyaux  de  fer,  pièces  de  chaudières  à vapeur,  d’autoclaves,  etc.  En  exer- 
çant une  pression  convenable  sur  ces  jointures,  celles-ci  deviennent  her- 
métiques. La  résistance  du  plomb  à l’acide  sulfurique  le  rend  très  précieux 
dans  l’industrie  de  ce  produit,  ainsi  que  dans  plusieurs  autres.  Le  plomb 
entre  dans  la  composition  d’un  grand  nombre  d’alliages. 

Usages  médicaux.  — Le  plomb  métallique  n’est  pas  employé  en  médecine  ; 
cependant,  il  a été  appliqué  quelquefois  en  lames  minces  , spécialement 
comme  moyen  de  contention,  sur  les  vieux  ulcères  des  membres  inférieurs  : 
ce  corps  a été  employé  d’une  manière  méthodique  par  le  docteur  Burgraeve 
pour  le  pansement  des  plaies. 

Absorption  et  élimination.  — Introduits  dans  l’estomac,  les  composés 
plombiques  solubles  se  transforment  en  chlorure  qui,  quoique  peu  soluble, 
est  absorbé  en  quantité  notable.  Les  ouvriers  qui  travaillent  au  plomb 
l’absorbent  par  les  poumons,  bien  plus  (pie  par  la  peau,  comme  on  le  dit 
souvent.  Quand  ce  métal  a pénétré  dans  l’économie,  il  y séjourne  en  général 
pendant  un  temps  assez  long  ; il  semble  même  se  localiser  dans  divers 


bleue  : on  recommence  l’opération  une  deuxième  et  une  troisième  fois  s’il  est  né- 
cessaire. 

Calcul.  — Le  nombre  de  C.C.  de  liqueur  de  ferroeyanure  employé  indique  en 
centigrammes  la  quantité  de  plomb  métallique  contenue  dans  les  10  C.C.  sur  lesquels 
on  a opéré. 
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organes,  car  on  en  a retrouvé  non  seulement  dans  le  foie,  mais  dans  les 
muscles  et  même  dans  les  os  ; néanmoins,  il  s’élimine  à la  longue,  d’une 
manière  complète,  soit  spontanément,  soit  sous  l’influence  des  médicaments  ; 
cette  élimination  se  fait  surtout  par  la  bile,  les  urines  et  la  peau  : l’élimi- 
nation par  la  peau  est  lavorisée  par  l’usage  de  la  pilocarpine  : elle  est  lente. 
Orfila  a pu  constater,  même  au  bout  de  huit  mois,  la  présence  du  plomb 
chez  des  animaux  auxquels  il  avait  fait  prendre  l’acétate  de  ce  métal. 

Action  sur  le  sang,  la  circulation  et  la  nutrition.  — Les  préparations 
plombiques  diminuent  le  nombre  des  globules  rouges  et  modifient  les 
matières  albuminoïdes  du  liquide  sanguin,  car  elles  peuvent  alors  transsuder 
à travers  des  reins  non  altérés  ; cependant,  plus  tard,  l’albuminurie  peut 
être  symptomatique  d une  lésion  rénale  ; ces  préparations  diminuent  le  pouls 
et  abaissent  la  température  ; 1 effet  du  plomb  sur  la  circulation  doit  être 
attribué  sans  doute  a 1 action  exercée  par  le  métal  sur  le  cœur,  caria  plupart 
des  métaux,  sinon  tous,  sont  des  {toisons  et  des  médicaments  musculaires  ; 
de  ce  que  la  température  s abaisse  sous  l’intluence  de  l’intoxication  saturnine, 
on  peut  conclure  que  les  phénomènes  chimiques  de  la  nutrition  sont 
ralentis. 


lisages  thérapeutiques.  Les  emplâtres  renfermant  un  composé  plom- 
bique  agissent  non  seulement  comme  contentifs,  mais  encore  semblent  exercer 
sur  les  ulcères  un  certain  rôle  qui  a été  mal  précisé  jusqu'ici.  A l’intérieur, 
on  a employé  les  sels  de  plomb  contre  les  sueurs  et  la  diarrhée  colliquative 
des  phtisiques,  la  dysenterie,  les  anévrysmes  du  cœur  et  des  gros  vaisseaux, 
enfin  la  pneumonie  , cependant  il  paraît  démontré  qu’il  ne  faut  pas  l'em- 
ployer dans  la  phtisie.  — Dans  les  dysenteries  aiguës,  on  donne  l’aeétat.e 
en  lavements  à des  doses  considérables,  30,  40  et  même  100  grammes;  à 
l’intérieur  on  le  donne  aux  doses  de  0-'\05  à 1 gramme  par  jour  ; mais  il  fout 
surveiller  avec  soin  son  administration,  parce  qu’il  peut  donner  lieu  à des 
accidents  toxiques. 

Toxicologie.  — L’empoisonnement  parle  plomb  peut  être  aigu  ou  chronique: 
ce  dernier  est  de  beaucoup  le  plus  fréquent. 

Intoxication  aiguë.  — Aussitôt  après  l’ingestion  du  toxique,  le  patient 
cpiou\e  a la  gorge  une  saveur  métallique  d’abord  sucrée,  puis  styptique  et 
excessivement  désagréable  : la  constriction  de  la  gorge  est  telle,  dans 
quelques  cas,  qu  il  est  impossible  d’articuler  une  parole.  La  bouche,  l’œso- 
phage, 1 estomac  sont  douloureux  ; il  survient  des  nausées  et  des  vomisse- 
ments peu  abondants,  formés  de  matières  blanchâtres  et  laiteuses  (chlorure 
de  plomb)  , quelquefois  ces  matières  sont  jaunâtres  ou  même  sanguino- 
lentes ; la  douleur  se  propage  dans  l’abdomen,  qui,  en  général,  se  rétracte 
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fortement  ; les  coliques  s’accompagnent  de  diarrhée,  moins  souvent  de  cons- 
tipation; les  selles  sont  noires  (sulfure  de  plomb  formé  dans  l’intestin);  si 
E empoisonnement  n’est  pas  enrayé,  le  pouls  s’affaiblit  et  se  ralentit  ; ensuite 
l’altération  des  traits,  la  pâleur,  la  réfrigération,  les  crampes  dans  les 
membres  inférieurs,  la  paralysie  des  extrémités,  l’anesthésie , l’abattement 
général,  la  stupeur,  le  coma  précèdent  la  mort,  avec  ou  sans  convulsions,  et 
qui  arrive  en  général  dans  l’espace  de  trente-six  heures.  Quand  la  mort 
n’a  pas  lieu,  les  patients  éprouvent,  pendant  quelque  temps,  les  symptômes 
de  l’empoisonnement  chronique. 

Lésions.  — Le  corps  est  d’un  jaune  pâle,  le  ventre  est  dur  et  rétracté;  les 
gencives  présentent  parfois  un  liséré  bleuâtre.  Les  muqueuses  des  premières 
voies  sont  recouvertes  d’un  enduit  tout  à fait  blanc,  ou  blanc  jaunâtre  ; au- 
dessous  on  trouve  en  général  les  muqueuses  ramollies,  présentant  de  la 
rougeur  et  même  des  extravasations.  Les  poumons  sont  tantôt  sains,  tantôt 
ecchymoses  ; la  moelle  épinière  et  le  cerveau  sont  injectés.  Les  tubuli  des 
reins  ont  été  trouvés  altérés,  ce  qui  explique  l’albuminurie  saturnine. 

Intoxication  lente.  — Cette  intoxication  s’observe  chez  presque  tous  les 
ouvriers  qui  travaillent  le  plomb  ; les  accidents  sont  plus  communs  en  été 
qu’en  hiver.  Il  peut  être  provoqué  par  les  teintures  pour  cheveux,  par  une 
balle  séjournant  dans  les  tissus. 

Les  caractères  extérieurs  sont  : 1°  une  couleur  caractéristique  de  la  peau  ; 
celte  couleur  est  jaune  pâle  et  terreuse;  on  l’observe  surtout  au  visage  et 
aux  sclérotiques  ; elle  ne  peut  se  confondre  avec  aucune  autre  ; 2°  odeur  par- 
ticulière de  l’haleine  et  goût  particulier;  ces  phénomènes  sont  dus  à la  pré- 
sence des  molécules  plombiques  dans  les  liquides  qui'  humectent  les 
muqueuses  des  premières  voies  ; le  goût  est  douceâtre  et  styptique  ; 3°  état 
particulier  de  la  bouche,  des  dents  et  des  gencives  ; la  muqueuse  buccale 
présente  des  taches  et  des  lignes  obscures  qui  sont  plus  tard  ardoisées.  On 
observe  autour  des  dents  un  liséré  également  ardoisé.  Tantôt  les  gencives 
sont  rétractées,  de  sorte  que  les  dents  paraissent  allongées;  tantôt  elles  sont 
saignantes  et  même  ulcérées.  Les  dents  sont  d’un  jaune  obscur  à leur  collet, 
d’un  jaune  clair  tirant  sur  le  jaune  et  le  vert  à leur  couronne  ; elles  se 
carient  plus  tard  ; ce  sont  surtout  les  incisives  et  les  canines  qui  sont  alté- 
rées ; 4°  état  cachectique  général. 

Quand  ces  caractères  extérieurs  ont  persisté  quelque  temps,  tout  à coup 
les  patients  éprouvent  des  symptômes  qu’on  peut  ranger  sous  quatre  chefs  : 
1°  coliques  ; 2°  douleurs  des  membres  ou  arthralgie  ; 3U  paralysie  ; 4°  accidents 
cérébraux.  La  fréquence  de  ces  accidents  peut  être  exprimée  par  les  chiffres 
12,  8,  2,  1.  La  colique  saturnine,  dans  laquelle  le  ventre  est  le  plus  sou- 
vent fortement  rétracté,  s’accompagne  ordinairement  d’une  constipation 
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opiniâtre,  de  hoquet,  de  nausées,  de  vomissements  bilieux.  L’arthralgie  se 
lait  sentir  non  seulement  dans  les  membres,  surtout  les  inférieurs,  mais 
aussi  dans  les  masses  des  muscles  lombaires  et  thoraciques.  Les  articula- 
tions sont  le  siège  de  douleurs  plus  ou  moins  vives.  La  paralysie  atteint 
surtout  les  muscles  extenseurs,  mais  aussi  quelquefois  ceux  de  la  langue, 
du  larynx,  du  thorax.  Les  patients  marchent  le  corps  courbé  en  avant;  ils 
ont  souvent  du  tremblement  des  lèvres,  parfois  de  l’aphonie.  Ces  phéno- 
mènes sont  probablement  dus  à l’imprégnation  des  éléments  histologiques 
par  les  molécules  plombiques.  L’alcoolisme  favoriserait  chez  les  saturnins 
le  développement  des  accidents  nerveux. 


1 ) alternent.  1"  Intoxication  aiguë , — 11  faut  d’abord  faire  vomir  en  admi- 
nistiant  de  l eau  tiède,  de  1 ipéca,  et  même  en  ayant  recours  à la  pompe  gas- 
liique,  si  cela  est  nécessaire.  Comme  antidote,  on  donne  en  même  temps  du 
sullate  de  soude  ou  du  sulfate  de  magnésie  qui  transforme  le  plomb  en  sul- 
tate  insoluble  et  dont  l’excès  produit  des  ellets  purgatifs.  Le  lait  et  l'albu- 
mine seront  aussi  très  utiles. 


"2°  Intoxication  chronique.  — Le  traitement  est  essentiellement  médical  ; 
le  meilleur  est  basé  sur  l’emploi  des  éméto-cathartiques,  des  sudorifiques  et 
diurétiques  et  celui  des  opiacés  ; tel  est  le  traitement  de  la  Charité. 

Semnola  utilise  les  courants  continus,  ce  qui  active  les  échanges  nutri- 
lils  et  par  suite  favorise  l’élimination  par  les  urines. 

. Weil  administre  1 huile  d’olives  à la  dose  d’un  verre  par  jour. 

Prophylaxie.  — Lavrand  a proposé  d’administrer  le  fer  ou  le  phosphure 
de  zinc  aux  ouvriers  sujets  à 1 intoxication  plombique  ; il  a ainsi  pu  enrayer 
l'apparition  des  symptômes  toxiques. 

Plomb  normal.  — Le  plomb  n’existe  pas  à l’état  normal  dans  l’économie, 
mais  une  foule  de  circonstances  peuvent  l'y  introduire. 


Recherche.  — Les  organes  dans  lesquels  on  l’a  retrouvé  facilement  sont  le 
foie,,  les  poumons,  les  reins,  les  muscles  et  les  os. 

Les  matières  peuvent  être  détruites  par  l’acide  chlorhydrique  et  le 
chlorate  de  potasse;  il  faut  avoir  le  plus  grand  soin  de  filtrer  la  liqueur 
à chaud;  après  avoir  chassé  l’excès  de  chlore,  on  étend  d’eau  distillée  et 
on  fait  passer  un  courant  d’hydrogène  sulfuré.  Le  précipité  de  sulfure  de 

plomb  est  traite  comme  nous  l’avons  indiqué  aux  caractères  des  sels  de 
plomb. 

Ou  peut  encore  traiter  les  matières  organiques  en  les  chauffant  avec  un 
mélange  d’acide  sulfurique  et  d’acide  azotique  (2  parties  du  premier  pour 
1 Parlie  du  second)  ; le  plomb  se  trouve  à l’état  de  sulfate  dans  le  résidu 
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charbonneux  qui  est  broyé  et  traité  par  l’acide  tartrique  qui  dissout  ce 
corps.  La  solution  est  précipitée  par  l’hydrogène  sulfuré. 

Pièces  à conviction.  — On  peut  présenter  le  chlorure  de  plomb,  ou  le 
sulfure  ou  le  sulfate  ou  un  globule  de  plomb  métallique. 

Les  feuilles  de  plomb  qui  enveloppent  le  chocolat,  le  tabac,  les  conserves 
alimentaires,  les  vases  de  plomb  employés  dans  les  brasseries,  débits  de  vin. 
cuisines  de  restaurant , les  grains  de  plomb  employés  pour,  nettoyer  les  bou- 
teilles, les  grains  de  plomb  restés  dans  le  gibier,  les  vernis  des  poteries  ont 
pu  produire  des  accidents  ainsi  que  les  vins  lithargirés  et  les  cosmétiques 
renfermant  du  plomb.  On  a signalé  la  présence  de  la  céruse  dans  des  farines  ; 
dans  l’un  des  cas,  ce  composé  s’y  était  introduit  pendant  la  mouture  ; la 
pierre  meulière  avait  une  fissure  que  l’on  avait  comblée  avec  un  mastic  plom- 
bifère. 

Ce  corps  se  trouve  dans  certaines  cartes  de  visites,  dans  des  teintures 
pour  colorer  les  cheveux  en  noir,  dans  des  eaux  conduites  par  des  tuyaux  de 
plomb,  etc.  On  en  a constaté  la  présence  dans  du  pain  ; le  four  dans  lequel 
le  pain  avait  été  cuit  avait  été  chauffé  au  moyen  de  bois  recouverts  d’un 
vernis  à la  céruse. 

Pour  rechercher  le  plomb  dans  les  vins  lithargirés,  on  peut  se  contenter 
d'y  faire  passer  un  courant  d’hydrogène  sulfuré;  le  plomb  se  précipite;  on 
recueille  le  dépôt  sur  un  filtre,  on  le  lave,  on  le  dissout  dans  l’acide  azotique 
étendu  et  dans  la  liqueur  on  constate  les  caractères  des  sels  de  plomb. 


ALLIAGES  DU  PLOMB 


Les  caractères  d’imprimerie  sont  essentiellement  formés  de  plomb  et  d'an- 
timoine. 

Le  plomb  et  l’étain  s’allient  à peu  près  en  toutes  proportions;  ces  alliages 
sont  plus  durs  que  l’étain  ; ils  s’oxydent  très  facilement  par  la  calcination  à 
l’air  ; le  produit  se  nomme  potée  d'étain.  La  soudure  de  ferblantiers  est  com- 
posée de  parties  égales  des  deux  métaux. 

Le  mercure  dissout  le  plomb  à froid  et  peut  en  prendre  la  moitié  de  son 
poids  sans  cesser  d’être  liquide.  L’amalgame  à poids  atomiques  égaux 
PbHg  est  cristallisable. 

Le  plomb  entre  encore  dans  un  grand  nombre  d’alliages  industriels. 


CHLORURE  DE  PLOMB.  PbCP  = ^78 


Etat  naturel.  — (A)  Le  chlorure  de  plomb  ou  cotunnite  se  trouve  en 
aiguilles  blanches  et  brillantes  dans  les  laves  du  Vésuve. 
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(H)  La  pyromorphite  ou  plomb- chloro-phosphaté  a pour  forme  primitive. 
. n pnsme  hexagonal  régulier.  Sa  densité  est  7 ; sa  dureté  3,50.  Il  fond  aù 
'.  i'  Ilmei‘u  en  une  perle  d un  gris  clair  qui  prend,  en  se  refroidissant,  une 
forme  polyédrique  (d  où  le  nom  de  pyromorphite). 

Il  y a deux  sortes  de  pyromorphite  : l'une  est  d'un  beau  vert  d'herbe  et 

bacillaires  L<?s  <lellx  se  Présentent  en  cristaux  prismatiques,  en  masses 

baoil  .nies  ou  aeiculaires  et  en  masses  amorphes.  Ce  minéral  accompagne 

à lÆg  (Saxe),1'  à^Srir  n°tammenl  ' HUelS°at  (Bretagne)’ 

(C)  Plomb  chloro-arséniaté. 

(D)  Plomb  chloro-carbonaté  ou  kércisine 

(E)  Plomb  oxy-chloro-ioduré. 

Préparation  — Le  chlorure  de  plomb  s’obtient  en  traitant  le  plomb  au 

J,  P'f  paKr, le.  cb,0.re’  011  bien  en  traitant  le  plomb  ou  l’oxyde  de  plomb  par 
1 acide  chlorhydrique  bouillant.  Il  est  encore  plus  simple ^de  précipiter  une 
solution  d’azotate  de  plomb  par  un  chlorure  soluble.  1 

Propriétés  physiques.  — Le  chlorure  de  plomb  cristallise  en  lamelles  ou 
aiguilles  hexagonales  blanches  et  soyeuses.  Sa  densité  varie  de  5 68  à 5 80 
1 f SO  ub  e dans  135  parties  d’eau  à 1*>B  et  dans  33  parties  d'au Vou^ 
lante  .1  est  moins  soluble  dans  l’eau  additionnée  d'acide  chlorhydrique  • 

fnhlTd»  nt  -T  6,  C?  °rh7dnquc  concentré  ^ dissout  davantage  ; il  est  inso- 
luble dans  1 alcool.  Sa  solution  dans  1 acide  chlorhvdrique  ne  précipite  nas  nar 

chlorure6116  " ! * étend  d'“".  « " foine’un 

Sous  l’influence  de  la  chaleur,  le  chlorure  de  plomb  fond  au-dessous  du 

' °lfesi  il  T"'  ! 1 °''S| k,  n°m  de  plomb  corné;  au  ''»"ge  il  sc  volatilise. 

11  est  inaltérable  a la  lumière. 

Propriétés  chimiques.  — Les  alcalis  et  les  carbonates  alcalins  le  trans- 

I urinent  d abord  en  oxychlorures,  puis  le  décomposent  complètement 

En  faisant  passer  un  courant  de  chlore  dans  une  solution  d’un  chlorure 

i nant  du  chlorure  de  plomb  en  suspension,  on  obtient  une  solution  de  per- 

\ °.rure  de.P  °mb  PbCb  douée  d’énergiques  propriétés  oxydantes  et  d’où  les 
alcalis  précipitent  du  peroxyde  de  plomb.  7 1 Ü 0U  I(  * 

Ou  peut  fondre  de  l’oxyde  de  plomb  avec  du  chlorure  en  toutes  proportions  • 

minéml'  de  p«ris,  de  Vérone , d’e 
liane),  de  Cassel , etc.)  sont  employés  comme  couleurs  • on  les  ohtient  ni..- 

<le  la  '*"*'**  r** du 

PbCP  7PbO  i“yahlorures  correspondent  assez  exactement  à la  formule 

Pbcivapbo;  - PbcpSo! _ pbci»Pboant  pour  form"'e  PbCI*’5Pb0-  - 
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IODURE  DE  PLOMB.  Pbl1 2  = 461 

Préparation.  — On  le  prépare  par  double  décomposition  entre  l’iodure  de 
potassium  et  l’azotate  de  plomb  (1). 

(AzO3)2  Pb  + 2 Kl  = 2 Az03K  + Pbl2 

Propriétés.  — L’iodure  de  plomb  précipité  est  une  poudre  d'un  jaune  vif 
qui  devient  rouge  quand  on  la  chauffe  et  fond  en  un  liquide  brun  qui  se 
prend  en  masse  par  refroidissement.  Ce  corps  est  soluble  dans  1 300  parties 
d’eau  froide  et  dans  194  parties  d’eau  bouillante,  d’où  il  se  précipite  par 
refroidissement  en  paillettes  micacées  d’un  jaune  d’or.  Il  est  presque  inso- 
luble dans  l’alcool,  très  soluble  au  contraire  dans  la  potasse  caustique.  11  se 
dissout  dans  les  hyposulfites  et  les  iodurcs  alcalins. 

Il  peut  donner  naissance  à plusieurs  oxy-iodures,  à un  chloro-iodure.  On  a 
également  obtenu  un  composé  bleu,  une  sorte  d’hypo-iodite,  comparable  au 
chlorure  de  chaux. 

L’hydrogène  sulfuré  le  noircit , l’acide  chlorhydrique  le  décompose. 

Essai.  — Il  peut  être  altéré  par  la  présence  de  l’oxyde  de  plomb  ; on  peut 
dissoudre  ce  corps  au  moyen  de  l’acide  acétique. 

Usages  médicaux.  — On  l’emploie  comme  fondant  sous  forme  de  pommade 

(0,10). 


OXYDES  DE  PLOMB 


Le  plomb  forme  deux  oxydes,  le  protoxyde  PbO  et  le  peroxyde  PbO2,  ainsi 


(1)  ® Azotate  de  plomb 100  gr. 

Iodurc  de  potassium 100  gr. 

Eau  distillée 2000  gr. 


Dissolvez  à froid  l’azotate  de  plomb  dans  un  litre  et  demi  d’eau,  et,  d’autre  part, 
préparez  une  solution  avec  l’iodure  de  potassium  et  le  reste  de  la  quantité  d’eau 
prescrite.  Versez  par  petites  portions  la  solution  d’azotate  dans  celle  d’iodure  ; lavez 
le  dépôt  d’iodure  de  plomb  à l’eau  distillée  froide  et  laites-le  sécher  à l’étude  vers  50°. 
Conservezde  dans  des  flacons  bouchés  et  à l’abri  de  la  lumière.  » Codex  1884. 

En  laissant  refroidir  une  solution  aqueuse  bouillante  d’iodure  de  plomb,  ce  sel  se 
dépose  en  lamelles  hexagonales  d’un  beau  jaune  d’or. 

Quand,  au  lieu  d’azotate  de  plomb,  on  emploie  de  l’acétate,  il  faut  prendre  de 
l’acétate  neutre,  l’acétate  basique  donne  de  l’iodure  mélangé  d’oxyde  ; pour  obvier 
à cet  inconvénient,  il  faut  laver  le  précipité  avec  de  l’acide  acétique,  et  terminer  les 
lavages  avec  de  l’eau. 


OXYDE  DE  PLOMB 
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que  des  oxydes  intermédiaires  ; on  admet  l’existence  d’un  sous-oxyde  Pb-0 
sans  intérêt  pour  nous. 


OXYDE  DE  PLOMB.  PbO  = 223 

Synonymie.  — Massicot , lit/iarge. 

Etat  naturel.  — L’oxyde  de  plomb  se  rencontre  quelquefois  dans  la  nature 
en  masses  opaques  jaunes,  à structure  écailleuse.  Dens.  ==  8. 

Préparation.  — lü  Si  on  précipite  un  sel  de  plomb  par  la  potasse,  on 
obtient  un  oxyde  de  plomb  hydraté. 

2U  En  calcinant  l’azotate  ou  le  carbonate  de  plomb,  on  obtient  de  l’oxyde 
de  plomb  anhydre. 

8°  En  chauffant  du  plomb  à l’air,  on  obtient  encore  de  l’oxyde.  Lorsque  cet 
oxyde  a été  fondu,  il  porte  le  nom  de  litharge ; dans  le  cas  contraire,  celui 
de  massicot  ; ils  ont  du  reste  l'un  et  l’autre  la  même  composition. 

La  litharge  peut  être  jaune  ou  rouge  ; cette  dernière  est  la  plus  es.limée  ; 
elle  doit  sa  couleur  à la  formation  d’un  peu  de  minium  pendant  son  refroi- 
dissement; en  faisant  couler  l’oxyde  de  plomb  en  fusion  dans  de  grands 
creusets  qu’on  laisse  refroidir  lentement,  l’on  obtient  la  litharge  rouge; 
la  variété  jaune  se  produit  quand  on  fait  couler  la  masse  fondue  en  filets 
minces  qui  se  refroidissent  aussitôt. 

Dans  une  foule  de  circonstances,  on  peut  obtenir  l’oxyde  de  plomb  cris- 
tallisé. 

Propriétés  physiques.  — Suivant  son  mode  de  préparation,  l’oxyde  de 
plomb  peut  se  présenter  sous  différentes  formes;  « la  litharge  est  en 
écailles  assez  brillantes,  d’unjaune  rougeâtre,  pesantes  ».  (Codex.)  Toutes  les 
formes  de  cet  oxyde  ont  la  même  couleur  quand  elles  sont  réduites  en 
poudre.  Sa  densité  varie  de  9,2  à 9,5.  Pendant  sa  fusion  à l’air,  il  dissout  un 
peu  d’oxygène  qu’il  abandonne  de  nouveau  en  se  refroidissant.  L’eau  pure 
en  dissout  1/700  et  devient  alcaline  ; si  elle  renferme  certains  sels,  l’oxyde 
de  plomb  ne  se  dissout  pas  ; les  sels  ammoniacaux  au  contraire  favorisent  la 
solution;  ce  corps  fond  au-dessous  du  rouge  et  se  volatilise  au  rouge  blanc. 

Propriétés  chimiques.  — Chauffé  à 300°,  l’oxyde  de  plomb  donne  du  minium. 

Le  carbone  et  l’hydrogène  le  réduisent  facilement. 

A l’état  de  fusion,  cet  oxyde  attaque  les  creusets  de  terre  avec  une  rapi- 
dité telle  qu'il  suffit  de  quelques  minutes  pour  les  percer  ; il  se  forme  un  sili- 
cate de  plomb  très  fusible. 

A l’égard  des  acides,  l’oxyde  de  plomb  se  comporte  comme  une  base  puis- 
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santé  ayant  une  grande  tendance  à former  des  sels  basiques.  Il  se  combine 
avec  les  alcalis  et  les  terres  alcalines,  soit  par  voie  sèche,  soit  par  voie 
humide,  en  donnant  des  plombites.  Le  plombite  de  calcium  sert  à teindre 
les  cheveux  en  noir. 

L’ammoniaque  dissout  la  litharge  en  donnant  une  solution  incristallisable. 

Altérations.  — « Oxydes  de  fer,  de  cuivre  ; carbonate  de  plomb,  silice. 

Falsifications.  — Sulfate  de  baryte,  brique  pilée.  » (Codex  1884.) 

Essai.  — En  pharmacie,  on  essaie  généralement  la  litharge  en  préparant 
une  petite  quantité  d’emplâtre  simple  ; il  est  plus  rapide  et  plus  exact  de  l’a- 
nalyser. On  la  traite  par  l'acide  azotique  étendu  de  7 à 8 fois  son  poids 
d’eau  ; le  dégagement  de  gaz  décèlerait  la  présence  d’un  carbonate  ; un 
résidu  serait  l’indice  delà  silice,  delà  brique  pilée,  du  sulfate  de  baryte  ; la 
liqueur  filtrée  est  additionnée  d’acide  sulfurique  ; tout  le  plomb  se  précipite  ; 
on  filtre  et  on  ajoute  de  l’ammoniaque  à la  liqueur  ; dans  le  cas  du  fer,  on 
obtient  un  précipité;  le  cuivre  fournirait  une  liqueur  colorée  en  bleu. 

Dans  la  liqueur  on  pourrait  doser  le  plomb  par  le  procédé  d’Yvox. 

Usages.  — La  litharge  a de  nombreuses  applications  dans  les  arts  ; ell»; 
entre  dans  la  composition  du  cristal  ; elle  sert  à rendre  l’huile  de  lin  plus 
siccative,  etc. 

Usages  médicaux.  — En  pharmacie,  elle  sert  à faire  un  grand  nombre  de 
préparations,  telles  que  les  emplâtres,  les  acétates  de  plomb,  etc. 


BIOXYDE  DE  PLOMB.  PbO2  = “239 

Synonymie.  — Peroxyde  de  plomb , oxyde  puce  [acide  plomb ique  Pb03H2) 

Etat  naturel.  — Cet  oxyde,  découvert  par  Sciièele,  se  rencontre  dans  la 
nature  ( plattnérite ) en  prismes  à six  pans  pyramidés.  Dens.  = 9,39  à 9,44. 

Préparation.  — 1°  Le  mode  de  préparation  le  plus  usité  consiste  à 
décomposer  le  minium  ou  plombate  de  plomb  par  l’acide  azotique  étendu  et 
bouillant  ; il  se  forme  de  l’azotate  de  plomb  qui  se  dissout  et  du  peroxyde 
qu’on  lave  à l’eau  bouillante  et  qu’on  sèche  à 100°. 

Pb304  + 4 Az03II  = 2 (Az03)2Pb"  -f  2IPO  + PbO2 

2°  On  l’obtient  encore  en  faisant  passer  un  courant  de  chlore  dans  un 
mélange  de  2 molécules  de  chlorure  de  plomb  et  de  2 molécules  de  chaux. 

Propriétés  physiques.  — Ce  corps  est  une  poudre  d’un  rouge  brun  foncé, 
quelquefois  cristalline.  Dens.  = 8.90  à 9,19  ; il  est  insoluble  dans  l’eau. 
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Propriétés  chimiques.  — La  chaleur  le  transforme  d’abord  en  minium, 
pais  en  protoxyde  de  plomb.  C’est  un  oxydant  énergique.  Trituré  dans  un 
mortier  chaud  avec  1/G  de  soufre,  il  se  combine  avec  ilammc. 

Il  absorbe  avec  énergie  l'anhydride  sulfureux  et  le  transforme  en  acide 
sulfurique  ; c’est  là  un  moyen  de  séparer  l’anhydride  sulfureux  de  l’anhydride 
carbonique. 

L’ammoniaque  le  réduit  en  partie  et  donne  de  l’eau  et  de  l’azotate  d’am- 
moniaque. 

Avec  l’acide  chlorhydrique,  il  dégage  du  chlore. 

Avec  les  bases  alcalines  et  alcaliuo-tcrreuses  il  donne  des  plombâtes. 


OXYDE  SALIN  DE  PLOMB.  MINIUM 


Composition.  — Le  minium  est  une  combinaison  de  protoxyde  de  plomb 
avec,  l’acide  plombique;  sa  formule  varie  de  Pb3Ol  (:2Pb0,Pb02)  à Pb30B 
4Pb0,Pb02).  Les  miniums  purs  du  commerce  sont  essentiellement  composés 
de  protoxyde  de  plomb  65,1  ; bioxyde  de  plomb  34,9.  Ils  renferment  ordinai- 
rement de  40  à 50  p.  1 00  de  massicot  ou  protoxyde  de  plomb  non  com- 
biné et  visible  au  microscope  ; le  plus  pur  en  retient  5 à 6 p.  100. 

• 

Etat  naturel.  — Le  minium  se  rencontre  quelquefois  dans  la  nature  sous 
la  forme  de  la  cérusite  qui  lui  adonné  naissance. 

Préparation.  — Pour  préparer  le  minium,  on  se  sert  ordinairement  d’un 
four  double  ; dans  la  première  sole,  le  plomb,  sous  l’inlluence  d’un  courant 
d’air  et  d’une  chaleur  modérée,  se  transforme  en  massicot;  le  massicot  broyé 
aussi  finement  que  possible,  lavé  et  desséché,  est  encore  soumis  à l’action  de 
la  chaleur  et  de  l’air;  sous  l’influence  de  ces  agents,  il  se  transforme  en 
minium;  on  passe  souvent  le  massicot  à plusieurs  feux;  on  a ainsi  le  minium 
à 1,  2,  3...  7 feux. 

Le  meilleur  minium  est  obtenu  en  Angleterre  par  la  calcination  de  la 
céruse  ; il  est  désigné  sous  le  nom  de  ‘mine-orange. 

Quand  le  plomb  dont  on  se  sert  pour  préparer  le  minium  est  impur,  le 
minium  le  plus  pur  est  celui  des  opérations  intermédiaires. 

Propriétés.  — « Le  minium  est  une  matière  pulvérulente,  d’un  beau 
rouge  vif,  pesante,  insoluble  dans  l’eau,  ne  se  volatilisant  pas  lorsqu’on 
l’expose  au  feu,  mais  perdant  de  l’oxygène  et  se  transformant  en  litharge.  » 
Codex.) 

La  lumière  noircit  le  minium. 

« Traité  par  l’acide  azotique,  le  minium  donne  de  l’azotate  de  plomb 
soluble  et  du  peroxyde  de  plomb,  ou  oxyde  puce  qui  est  insoluble. 

Essai.  — Le  minium  doit  se  dissoudre  complètement  avec  dégagement  de 
chlore  dans  1 acide  chlorhydrique  et  former  une  solution  incolore.  Cette 
solution  contiendrait  du  fer,  si  elle  était  colorée  en  jaune,  et  du  cuivre  si, 
sursaturée  par  un  excès  d’ammoniaque,  elle  se  colorait  en  bleu.  » (Codex.) 

On  peut  se  rendre  compte,  d’une  manière  relative,  des  quantités  de  cuivre 
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contenues  dans  plusieurs  miniums,  sans  recourir  au  dosage  de  ce  métal  ; 
il  sutiit  de  faire  macérer  10  grammes  de  chacjue  minium  avec  20  grammes 
d'eau  ammoniacale  (18  grammes  d’eau  et  2 grammes  d’ammoniaque  pure)  ; 
on  agite  quelques  instants,  puis  au  bout  d’une  heure,  on  filtre,  on  neutra- 
lise les  liqueurs  par  l’acide  acétique  et  on  y verse  du  cyanure  jaune  à très 
faible  dose  ; le  volume  du  précipité  permet  d’apprécier  le  degré  de  pureté  de 
chaque  échantillon. 

On  le  falsifie  souvent  avec  des  matières  terreuses  rouges,  avec  du  colco- 
thar,  du  sulfate  de  baryte;  en  traitant  par  l’acide  azotique  et  le  sucre,  tout 
le  composé  plombiquc  et  le  colcothar  se  dissolvent  ; les  matières  terreuses 
et  le  sulfate  de  baryte  restent  comme  résidu;  dans  la  liqueur,  il  est  facile  de 
caractériser  les  sels  de  fer. 

Dosage.  — Un  minium  est  d’autant  plus  estimé  qu’il  renferme  plus  d'oxyde 
puce.  On  prend  1 ou  2 grammes  de  minium,  on  les  délaye  dans  de  l’eau  dis- 
tillée, on  ajoute  de  l'acide  azotique  étendu  et  on  maintient  une  douce  ébulli- 
tion, jusqu’à  ce  que  le  résidu  ait  pris  une  teinte  puce  foncée  ; ce  résidu  est 
lavé,  séché  à 100  - 1 10u  et  pesé. 

Usages.  — Le  minium  est  employé  dans  la  cristallerie,  dans  la  fabrication 
des  émaux,  dans  la  poterie;  il  sert  (surtout  la  mine  orange)  à colorer 
les  papiers  de  tenture;  à fabriquer  le  strass,  le  flint-glass,  à colorer  les  cires 
molles  et  à cacheter;  il  sert  dans  les  peintures  à l’huile  et  à la  préparation 
de  quelques  mastics;  il  entre  dans  la  composition  de  certains  apprêts  pour 
les  cuirs  vernis. 

Usages  médicaux.  — En  pharmacie,  le  minium  entre  dans  certains  emplâtres 
ou  pommades,  par  exemple,  dans  l’emplâtre  de  Nuremberg  : il  fait  aussi 
partie  de  trochisqucs  renfermant  du  chlorure  mercurique. 


COMPOSÉS  SULFURÉS  DU  PLOMB 


En  calcinant  du  sulfate  de  plomb  avec  du  charbon,  on  obtient  un  sous-sul- 
fure Pb2S. 

Quand  on  précipite  les  sels  de  plomb  par  un  polysulfure  alcalin,  on  obtient 
un  précipité  rouge  brun  de  polysulfure  de  plomb. 


SULFURE  DE  PLOMB.  PbS  = 239 

Etat  naturel. — A.  Le  plomb  sulfuré  ou  galène  est  ordinairement  mêlé  d'un 
peu  d’argent  ; sa  forme  primitive  est  un  cube  : le  clivage  est  très  facile  pa- 
rallèlement aux  faces  de  ce  solide;  on  le  trouve  en  octaèdres,  en  dodécaèdres 
rhomboïdaux,  etc.  La  galène  se  trouve  plus  fréquemment  en  masses  laminaires 
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lamellaires,  grenues.  Une  simple  percussion  suffit  pour  diviser  les  variétés 
lamelleuses  en  une  foule  de  fragments  cubiques.  Sa  densité  est  7,5  ; 
sa  dureté  = 4,5  ; elle  fond  au  chalumeau  et  répand  alors  l’odeur  d’anhydride 
sulfureux,  fille  est  fragile,  possède  un  éclat  métallique  prononcé,  une  cou- 
leur gris  de  plomb  et  laisse  sur  le  papier  une  rayure  grise. 

La  galène  appartient  à un  grand  nombre  de  terrains  ; elle  se  montre  en 
liions  dans  les  terrains  primitifs  supérieurs  (gneiss  et  micaschistes);  elle  est 
plus  fréquente  dans  les  terrains  primaires  ; elle  est  abondante  dans  les  ter- 
rains secondaires  inférieurs  ; on  la  rencontre  dans  les  terrains  de  lias;  on 
ne  la  trouve  pas  au-dessus. 

La  galène  contient  presque  toujours  de  l’argent,  dont  la  quantité  peut 
aller  jusqu’à  0,10  ou  0,15  ; à ce  point  de  vue,  les  mineurs  en  distinguent 
trois  variétés  : galène  ci  grandes  facettes , h petites  facettes , à grains  d'acier  : 
la  richesse  va  croissant  de  la  première  à la  dernière.  Il  paraît  aussi  que  la 
galène  des  terrains  primitifs  renferme  plus  d’argent  que  celle  des  terrains 
secondaires,  et  que,  dans  une  même  exploitation,  le  minerai  est  d’autant  plus 
riche  qu’on  s’enfonce  davantage. 

La  galène  est  presque  toujours  associée  à d’autres  métaux  et  surtout  aux 
sulfures  de  zinc,  de  fer,  de  cuivre,  etc.  Ces  associations  ont  une  combinai- 
son si  constante  qu’on  est  obligé  de  les  considérer  comme  des  espèces  miné- 
ralogiques distinctes.  La  gangue  de  la  galène  est  le  plus  ordinairement  le 
quartz,  la  baryte  sulfatée,  le  fluorure  de  calcium,  la  chaux  carbonatée. 


B.  La  bournonile  est  de  1 antimoine  sulfuré  plombo-cuprifère  dont  la 
composition  peut  se  représenter  par  la  formule  Sb2S:),  2PbS,  Cu2S.  Sa  forme 
primitive  est  un  prisme  droit  rhomboïdal  de  93°  1/4.  11  se  trouve  sous  la 
forme  de  petits  cristaux  d’une  couleur  gris  de  fer  ou  d'acier,  chez  lesquels  la 
forme  primitive  domine  ; ces  cristaux  sont  courts  ou  même  tabulaires.  Dans 
quelques  cas,  ils  s’allongent  et  sonL  alors  fréquemment  striés  et  mâclés.  Il 
existe  aussi  en  masses  amorphes. 

Sa  densité  varie  de  5,7  a 5,9.  Sa  dureté  est  de  4,5.  Il  fond  au  chalumeau  ; 
ses  principaux  gîtes  sont  : les  mines  de  Cornouailles,  de  Kapnick  en  Tran- 
sylvanie, du  Hartz,  du  Mexique,  de  Pontgibaud,  etc.  Dans  quelques  endroits, 
il  est  assez  abondant  pour  constituer  un  minerai  exploitable  de  cuivre  et 
d’argent. 


Préparation.  Le  sulfure  de  plomb  se  forme  par  l’union  directe  du  soufre 
avec  le  plomb  ; la  combinaison  a lieu  avec  incandescence.  Des  lames  de 
plomb,  plongées  dans  la  vapeur  de  soufre  bouillant,  y brûlent  vivement  en 
donnant  des  globules  de  sulfure  fondu.  Le  sulfure  de  plomb  se  forme  par  la 
réaction  de  1 hydrogène  sulluré  ou  des  sulfures  alcalins  sur  l’oxyde  ou  sui- 
les  sels  de  plomb. 

Propriétés  physiques.  — Le  sulfure  de  plomb  obtenu  par  voie- sèche  forme 
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une  masse  d'un  gris  de  plomb  à cassure  cristalline.  Obtenu  par  voie  humide, 
il  forme  une  poudre  noire  qui  a pour  densité  6,924. 

Le  sulfure  de  plomb  fond  au  rouge;  chauffé  plus  fort,  il  se  volatilise,  el 
peut  se  sublimer;  cependant  il  perd  du  soufre  et  le  résidu  constitue  un 
sous-sulfure.  Chauffé  à l'air,  il  donne  du  sulfate  et  de  l’oxyde  de  plomb  el  il 
se  dégage  de  l’acide  sulfureux  (métallurgie  du  plomb). 

Propriétés  chimiques.  — L’eau  oxygénée  le  transforme  en  sulfate. 

L’hydrogène  le  réduit  ; un  grand  nombre  de  métaux  le  décomposent  en 
donnant  du  plomb  métallique  et  le  sulfure  correspondant.  Tels  sont  le  fer, 
le  cuivre,  le  zinc,  l’étain. 

Certains  oxydes,  même  l’oxyde  de  plomb  et  le  sulfate  de  plomb,  le  ramènent 

à l’état  métallique.  (Métallurgie  du  plomb.) 

« 

21*1)0  + PbS  = 3 Pb  + SO2 
PbS  + SCDPb  = 2 Pb  + 2 SO2 

La  vapeur  d’eau  le  décompose  au  rouge,  suivant  l’équation  : 

31*bS  + 2 ll20  = SO2  + 2 H*S  + 3 Pb 

L’acide  chlorhydrique  concentré  et  bouillant  l’attaque  à la  longue  ; l’acide 
sulfurique  bouillant  donne  du  sulfate  de  plomb  et  de  l’anhydride  sulfureux. 

L’acide  azotique  concentré  le  transforme  en  sulfate  de  plomb  ; l’acide 
étendu  l’attaque,  donne  de  l’azotate  de  plomb  et  du  soufre  et  un  peu  de  sul- 
fate. 

Le  sulfure  de  plomb  précipité  possède  un  pouvoir  décolorant  et  même 
absorbant  comparable  à celui  du  noir  animal;  cette  propriété  n’est  pas  à 
oublier  dans  les  recherches  de  chimie  organique. 

Dosage.  — Pour  essayer  la  richesse  en  plomb  d une  galène,  on  prend  : 
galène  10  grammes,  flux  noir  40  grammes;  on  fond  le  mélange  dans  un 
creuset  de  fer  ou  dans  un  creuset  ordinaire  dans  lequel  on  a mis  un  barreau 
de  fer  ; quand  la  masse  est  en  fusion  tranquille,  on  enlève  le  barreau  métal- 
lique et  on  laisse  refroidir.  Le  poids  du  culot  indique  la  richesse  en  plomb  : 
si  on  voulait  doser  l’argent,  il  suffirait  de  passer  le  culot  à la  coupelle.  (Voir 
Argent .) 

On  peut  remplacer  le  flux  noir  par  un  mélange  intime  de  90  parties  de  • 
carbonate  de  potasse  et  10  parties  de  charbon  ; ce  mélange  est  peut-être 
préférable  au  vrai  llux  noir  dont  la  composition  est  variable. 

Usages.  — La  galène  sert  à l’extraction  du  plomb  ; sous  le  nom  d ’alquifoux, 
elle  sert  au  vernissage  des  poteries  communes.  On  la  délaye  dans  l’eau  avec 
de  la  bouse  de  vache  et  on  l’applique  sur  la  poterie.  Ces  poteries  se  recouvrent 
alors  à la  cuisson,  qui,  en  général,  a lieu  à une  température  peu  élevée, 
d’une  couche  de  sulfure  fondu,  dont  l’oxydation  est  empêchée  par  la  bouse 
de  vache.  Néanmoins,  il  se  forme  toujours  une  certaine  quantité  d’oxyde 
qui  ne  peut  se  combiner  à la  silice  et  rend  l’usage  de  ces  poteries  très  insa- 
lubre. Cela  n’arrive  pas,  si  l'on  fait  entrer  de  la  silice  dans  la  composition 
du  vernis  et  si  la  température  est  assez  élevée  pour  combiner  l’oxyde  de  plomb 
à la  silice. 
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SULFATE  DE  PLOMB 

S — 32  rz  10,o 
S04Pb  = 303  0;  = 64  = 21,2 
Pb  — 207  = 68,3 
303  TooT»” 

État  naturel.  — Ce  corps  se  trouve  quelquefois  eu  octaèdres  à base  rec- 
tangle plus  ou  moins  modifiés  ( anglésite ).  C’est  une  substance  blanche, 
pesante,  tendre,  fragile  et  assez  rare. 

Préparation.  — Le  plomb  est  attaqué  par  l’acide  sulfurique  concentré  et 
bouillant  ; l’acide  étendu  n’attaque  ce  métal  qu’au  contact  de  l’air,  à mesure 
qu’il  se  forme.  L’anhydride  sulfureux  en  présence  du  minium  donne  du 
sulfate  de  plomb. 

En  général,  ce  corps  s’obtient  par  double  décomposition;  aussi  il  se  forme 
comme  produit  secondaire  dans  un  certain  nombre  de  préparations,  par 
exemple  dans  celle  de  l’acétate  d’alumine,  employé  en  teinture,  et  obtenu 
par  double  décomposition  entre  l’acétate  de  plomb  et  l’alun. 

Propriétés  physiques.  — Ce  corps  est  ordinairement  pulvérulent  ; il  est 
blanc,  anhydre,  presque  insoluble  dans  l’eau,  assez  soluble  dans  les  acides, 
soluble  dans  les  sels  ammoniacaux  notamment  dans  le  tartrate. 

C’est  le  seul  sulfate  métallique  indécomposable  par  la  chaleur. 

Propriétés  chimiques.  — Le  carbone,  l’hydrogène,  l’oxyde  de  carbone  le 
réduisent. 

Le  fer,  le  zinc  le  réduisent  par  la  voie  sèche  aussi  bien  que  par  la  voie 
humide  en  présence  d’un  acide.  Le  métal  réduit  est  exempt  d’argent  et  peut 
servir  à la  coupellation. 

Chauffé  avec  le  sulfure  de  plomb,  il  donne  du  plomb  métallique.  (Métal- 
lurgie.) 

Le  sulfate  de  plomb  est  presque  sans  emplois  : aussi  on  a cherché  à en 
régénérer  le  plomb.  Tromsdorff  et  Hermann  le  traitent  par  du  zinc  en  pré- 
sence d’eau  et  de  '1/10  de  chlorure  de  sodium.  II  se  forme  un  mélange  de 
plomb  métallique  et  de  sulfate  de  zinc  qu’on  enlève  par  lavages.  Kraft  a 
proposé  de  le  traiter  par  de  l’acétate  barytique  qui  le  transforme  en  acétate 
de  plomb. 


AZOTATE  DE  PLOMB 

(Az03)2Pb  r=  331 


Préparation.  — L’azotate  de  plomb  se  prépare  par  l’action  de  l’acide  azo- 
tique sur  le  plomb,  l’oxyde  de  plomb  ou  le  carbonate  de  plomb. 
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Propriétés.  — L’azotate  de  plomb  cristallise  en  octaèdres  réguliers, 
anhydres,  solubles  dans  7 parties  d’eau  froide  et  beaucoup  moins  d’eau 
bouillante  (0,7)  : la  densité  est  de  4,50.  Sous  l’influence  de  la  chaleur,  il  se 
décompose  et  dégage  de  l'hypoazotide.  Il  sert  à la  préparation  de  l’iodure 
de  plomb. 

On  connaît  des  azotates  di,  tri,  tétra,  penta  et  hexa-plombiques. 

L'azotate  de  plomb  est  quelquefois  employé  comme  comburant.  (Charbon 
des  chaufferettes  Stocker  ou  analogues.) 

CARBONATE  DE  PLOMB 

Synonymie.  — Céruse,  blanc  de  plomb,  blanc  d’argent.  Hydro-carbonate 
de  plomb.' 

État  naturel.  — Le  plomb  carbonate  ou  cérusite  se  trouve  dans  la  nature  : 
ses  cristaux  dérivent  d’un  prisme  droit  à base  rhomboïdale  ou  d’un  octaèdre 
rectangulaire  ; ce  sont  ordinairement  des  prismes  rhomboïdaux  terminés 
par  des  sommets  dièdres,  des  prismes  hexaèdres  réguliers,  avec  un  ou  plu- 
sieurs rangs  de  facettes  annulaires,  ou  terminés  par  des  pyramides  à G faces. 
Les  cristaux  sont  ordinairement  petits  et  ont  beaucoup  de  tendance  à se 
grouper.  Lorsqu’ils  sont  purs,  leur  limpidité  est  parfaite,  avec  un  éclat  dia- 
mantaire à la  surface.  Ils  ont  une  double  réfraction  très  marquée  ; ils  sont 
tendres  et  fragiles  ; leur  densité  est  G, 729.  Le  plomb  carbonaté  est,  après  la 
galène,  le  minerai  de  plomb  le  plus  répandu. 

La  cérusite  est  quelquefois  noire  à la  surface,  ce  qui  tient,  tantôt  à 
une  matière  bitumineuse,  tantôt  à de  l’oxyde  de  cuivre,  tantôt  à de  la 
galène. 

Composition.  — La  formule  de  ce  corps  est  assez  variable  suivant  son  mode 
de  préparation.  Elle  varie  entre  3COaPb  + PbH-O2  et  2C03Pb,  PbIPO2- 

Préparation.  — 1°  Dans  le  procédé  hollandais,  on  enterre  une  série  de 
pots  (fig.  3G2)  dans  du  fumier  (lig.  3GI).  Les  pots  contiennent  une  lame  de 
plomb  roulée  en  spirale  et  au-dessous  de  l’acide  acétique.  L’acide  attaque 
le  plomb,  donne  de  l’acétate  de  plomb  qui  est  transformé  en  carbonate  de 
plomb  par  l'acide  carbonique  dégagé  par  le  fumier. 

2°  Dans  1 e pjrocèdè  de  Clichij , on  précipite  une  solution  d’acétate  basique 
de  plomb  par  un  courant  d’acide  carbonique  (lig.  363). 

Les  Anglais  modifient  le  procédé  de  Clichy  de  la  manière  suivante  : la 
litharge  est  humectée  avec  une  solution  d’acétate  de  plomb.  Ce  mélange 
pâteux  constamment  trituré  sur  une  table  en  métal  par  un  cylindre  cannelé 
est  soumis  à l’action  du  gaz  carbonique.  Le  produit  est  broyé,  purifié  par 
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lévigation  et  séché.  On  peut  remplacer  l’acétate  de  plomb  par  1 acétate  de 
magnésie. 


Propriétés.  — « Codex.  La  céruse  se  présente  le  plus  souvent  sous  la 
forme  de  pains  coniques,  tendres  et  friables,  d’un  blanc  très  pur  ; elle  est 


Fig.  361.  — Céruse.  Procédé  de  Clichy.  Fig.  362.  — Pots  du  procédé 

hollandais. 


insoluble  dans  l’eau,  soluble  notablement  dans  l’eau  chargée  d’acide  carbo- 
nique. » 

Chauffée,  elle  donne  la  mine  orange. 

Essai.  — La  céruse  peut  contenir  soit  du  fer,  soit  du  cuivre,  soit  des 
matières  terreuses,  le  tout  provenant  de  la  fabrication  ; elle  peut  être  falsifiée 
par  l'addition  de  sulfate  de  plomb,  de  carbonate  et  de  sulfate  de  baryte,  de 
carbonate  et  de  sulfate  de  chaux  ; la  falsification  par  la  craie  est  rare  main- 
tenant parce  que  celle-ci  jaunit  avec  l’huile. 

Codex.  « La  céruse  doit  être  entièrement  soluble  dans  l’acide  azotique 
dilué;  la  dissolution,  débarrassée  de  l'oxyde  de  plomb  par  l’ammoniaque,  ne 
doit  pas  se  troubler  parl’oxalate  de  potasse.  Ce  carbonate  donne  du  plomb 
métallique  quand  on  le  chauffe  au  chalumeau.  » 

Si  on  avait  à analyser  une  céruse  broyée  avec  de  l’huile,  il  faudrait  la 
débarrasser  du  corps  gras  par  le  sulfure  de  carbone  ; ce  procédé  est  préfé- 
rable à celui  qui  consiste  à la  soumettre  à la  calcination. 

L’addition  de  sulfate  de  baryte  à la  céruse  n’est  pas  toujours  une  fraude  ; 
le  mélange  de  ces  deux  corps  porte  dans  le  commerce  des  noms  particuliers. 
Le  blanc  de  Krems  est  de  la  céruse  pure.  Le  blanc  de  Venise  est  un  mélange 
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à poids  égaux  de  céruse  et  de  sulfate  de  baryte:  pour  1 partie  de  céruse,  le 
blanc  de  Hambourg  renferme  2 parties  de  sulfate  de  baryte  et  celui  de 
Hollande  3 parties. 

Usages.  — La  céruse  est  employée  dans  la  fabrication  des  couleurs,  dans  là 
peinture  ii  l’huile  ; elle  sert  d’excipient  et  donne  du  corps  aux  autres  cou- 
leurs ; on  l’emploie  aussi  à faire  un  mastic  (avec  du  minium  et  de  l’huile) 
que  l’on  comprime  entre  des  rondelles  de  carton  pour  fermer  les  jointures 
des  conduites  d’eau  et  de  gaz.  des  tuyaux  de  vapeur  ; elle  sert  à faire  la 
mine  orange,  à préparer  le  vernis  ou  couverte  de  certaines  faïences  fines. 


Fig.  363.  — Céruse.  Procédé  de  Clichy. 


L sages  médicaux.  — Pommade  à 1/6.  Codex:  « Cette  pommade  rancit  très 
promptement.  » La  céruse  sert  aussi  à la  préparation  d’un  emplâtre. 

Toxicologie.  — La  fabrication  de  la  céruse  est  ou  plutôt  était  très  mal- 
saine ; aujourd’hui  le  plus  grand  nombre  des  opérations  se  fait  dans  des 
chambres  closes,  de  sorte  que  les  ouvriers  ne  sont  pour  ainsi  dire  plus  en 
contact  avec  cette  substance.  M.  Ozouf,  à Saint-Denis,  a même  cherché  à tri- 
turer avec  l’huile  la  masse  encore  humide.  L’opération  semble  promettre  de 
bons  résultats. 


SILICATE  DE  PLOMB 

La  silice  mélangée  d'oxyde  de  plomb  donne  un  verre  fusible  et  dont  la 
couleur  varie  avec  les  conditions  de  la  fusion;  la  fusibilité  augmente  avec  la 
proportion  d'oxyde  de  plomb;  quand  la  silice  est  en  grand  excès,  le  silicate 
est  incolore. 

Le  silicate  de  plomb  entre  dans  la  composition  du  cristal,  du  strass,  des 
couvertes  de  faïence  et  de  poteries  communes,  etc. 
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Ivr.vT  naturel.  — Le  plomb  chromaté,  plomb  rouge  de  Sibérie , crocoïse, 
cristallise  eu  prismes  obliques  rhomboïdaux.  Sa  densité  est  G, 60;  sa  dureté 
est  4,5;  il  fond  au  chalumeau.  Il  se  trouve  en  veines  dans  les  roches  mica- 
cées aurifères,  avec  la  galène  et  l’oxyde  de  fer,  en  Sibérie  et  au  Brésil.  Il  est 
quelquefois  accompagné  d’une  substance  verte  aiguillée.  Ce  corps  était 
autrefois  employé  par  les  peintres,  aujourd’hui  on  préfère  le  chromaté  arti- 
ficiel. 

Préparation.  — Le  chromaté  de  plomb  se  prépare  en  décomposant  une 
solution  de  chromaté  de  potasse  par  une  solution  d’acétate  de  plomb. 

Sa  couleur  varie  suivant  la  concentration,  la  neutralité  et  la  température 
des  solutions;  plus  les  sels  sont  basiques,  plus  le  chromaté  est  rouge. 

Propriétés  physiques.  — Le  chromaté  de  plomb  est  jaune,  insoluble  dans 
l’eau,  à peine  soluble  dans  les  acides,  soluble  dans  la  potasse. 

La  lumière  l'altère. 

Propriétés  chimiques.  — Il  est  aisément  réduit  par  le  charbon  et  les 
matières  organiques. 

Réactif.  — Ce  corps  est  employé  pour  faire  passer  le  soufre  îles  substances 
organiques  à l’état  de  sulfate  de  plomb. 

Usages.  — Le  chromaté  de  plomb  est  employé  dans  la  peinture  à l’huile  et 
dans  la  fabrication  des  toiles  peintes. 

Outre  les  minéraux  que  nous  avons  cités,  on  trouve  encore  le  plomb  timgs- 
taté , molybdaté,  vanadaté , chloro-arséniaté , hydro  aluminaté  ou  plomb- 
gomme , etc. 
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L’argent  (apyo;,  blanc)  est  un  métal  précieux  connu  et  employé  usuelle- 
ment depuis  une  très  haute  antiquité. 

État  naturel.  — L’argent  natif  jouit  des  mêmes  propriétés  que  l’argent 
pur.  L’argent  se  trouve  quelquefois  en  cristaux  qui  sont  des  cubes  ou  des 
octaèdres;  mais  le  plus  souvent  il  est  en  dendrites.  11  se  trouve  aussi  en 
masses  et  en  petites  parties  disséminées.  On  cite  des  échantillons  d’argent 
natif  pesant  plusieurs  quintaux.  11  contient  ordinairement  un  peu  d’or,  de 
cuivre,  d’antimoine  ou  de  plomb. 

il  se  trouve  dans  des  filons  de  quartz,  de  chaux  carbonatée,  de  chaux 
lluatée,  de  baryte  sulfatée,  etc.  Il  accompagne  les  autres  minerais  d’argent. 

On  le  trouve  au  Pérou,  au  Mexique  et  en  Sibérie.  En  Europe  il  se  trouve 
dans  les  mines  de  Kongsberg  en  Norvège,  de  Freyberg  eu  Saxe,  d’Allemont 
et  de  Sainte-Marie-aux-Mines,  en  France. 

L 'argent  amalgamé  se  trouve  quelquefois  disséminé  dans  le  sulfure  d»> 
plomb  ( argentai  ou  simplement  amalgame ). 

L 'argent  anlimonié , quelquefois  en  prismes  rectangulaires  simples  ou 
modiliés,  le  plus  souvent  granulaire  ou  massif,  d’un  blanc  d’argent,  tendre, 
fragile,  d’un  tissu  lamclleux,  est  assez  rare.  Dons.  — 9,44. 


Préparation. — L’argent  peut  être  retiré  de  trois  sources  principales  : A,  mi- 
nerais d’argent  ; B.  plombs  argentifères;  C,  cuivres  argentifères. 


A.  Minerais  d'argent.  — Les  minerais  d’argent  essentiellement  formés  d’ar- 
gent natif  et  de  sulfure  sont  traités  par  deux  procédés  : L'  procédé  saxon; 
2"  méthode  américaine. 

Dans  le  procédé  saxon,  le  minerai  grillé  avec  du  chlorure  de  sodium 
donne  du  chlorure  d’argent  qui  par  addition  de  copeaux  de  fer  et  en  présence 
du  mercure  donne  un  amalgame  d’argent  auquel  on  fait  subir  la  distillation 
per  descensum  dans  le  chandelier  de  Freyberg  (lig.  364). 

Dans  la  méthode  américaine , les  réactions  fondamentales  sont  assez  ana- 
logues à celles  de  la  méthode  saxonne,  mais  elles  se  produisent  par  voie 
humide  et,  en  définitive,  on  obtient  également  un  amalgame  d’argent  qu’il 
faut  distiller. 
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B.  Plombs  argentifères.  — 1°  Coupellation.  — Les  plombs  contenant  au 
minimum  1 / 6000e  d'argent  sont  traités  par  ce  procédé;  il  est  basé  sur  ce  que- 
le  plomb  est  oxydable  à chaud,  tandis  que  l’argent  ne  l’est  pas.  Le  plomb 


Fig.  364.  — Chandelier  de  Freyberg. 


argentifère  introduit  dans  la  coupelle  est  fondu;  on  dirige  sur  le  bain  un 
courant  d’air  plongeant  chassé  par  deux  tuyères;  les  vagues  qui  se  forment 


poussent  la  litharge  à l’autre  extrémité  de  la  coupelle,  oii  une  entaille  lui 
laisse  une  issue;  bientôt  il  ne  reste  plus  que  de  l’argent  (fig.  3075).  Les  der- 
nières litharges  sont  argentifères;  elles  doivent  être  transformées  en  plomb 
et  traitées  de  nouveau. 

2°  Le  Pattinsonage , du  nom  de  son  inventeur,  est  basé  sur  ce  fait  que,  si 
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on  laisse  refroidir  lentement  du  plomb  argentifère,  les  premiers  cristaux  qui 
se  forment  sont  des  cristaux  de  plomb  presque  pur;  le  bain  s'est  ainsi  enri- 
chi d’argent,  et  par  plusieurs  opérations  successives  on  arrive  à avoir  un 
plomb  assez  riche  pour  le  passer  à la  coupelle. 

3°  Procédé  Cordurié.  — Le  plomb  argentifère  est  fondu  dans  une  chau- 
dière avec  1 ou  2 centièmes  de  zinc  suivant  la  richesse  en  argent.  Le  zinc 
s’empare  de  l’argent  et  forme  à la  surface  du  bain  une  écume  contenant  une 
certaine  quantité  de  plomb;  eette  écume  est  enlevée,  reçue  dans  une  petile 


Fig.  366.  — Désargentalion.  Procédé  Cordurié. 


chaudière  et  fondue;  on  en  sépare  ainsi  par  liquation  une  certaine  quantité 
de  plomb.  Pour  employer  la  quantité  de  zinc  indiquée  plus  haut,  on  fait 
trois  opérations  analogues  à celle  décrite. 

Les  écumes  argentifères  sont  fondues  et  traitées  par  la  vapeur  d’eau  sur- 
chauffée ; le  zinc  est  oxydé  ; il  ne  reste  plus  qu'un  plomb  riche  à 2 ou  4 p.  100 
et  même  6 p.  100  d’argent  qu’on  passe  à la  coupelle. 

Le  plomb  que  l’on  a désargenté  par  le  zinc  renferme  un  peu  de  ce  métal, 
ce  qui  lui  enlève  sa  malléabilité.  Pour  le  purifier,  on  le  porte  au  rouge,  et  on 
y fait  passer  au  moyen  d’un  tube  plongeant  jusqu’au  fond  du  bain  un  cou- 
rant de  vapeur  surchauffée,  pendant  deux  ou  trois  heures.  La  majeure  partie 
des  oxydes  reste  à la  surface  du  bain;  on  laisse  refroidir  un  peu  le  métal, 
on  écume  les  oxydes  et  on  coule  le  plomb  doux  en  lingots. 

C.  Cuivres  argentifères.  — 1"  Traitement  du  cuivre  noir.  — Le  cuivre  noir 
est  fondu  avec  une  proportion  de  plomb,  argentifère  s’il  se  peut,  telle  qu’il 
y ait  des  poids  moléculaires  e'gaux  de  ces  deux  corps;  l’alliage  est  coulé  sous 
forme  de  disques  (fig.  367).  Les  disques  sont  placés  de  champ  les  uns  à côté 
des  autres  et  chauffés  à une  température  un  peu  inférieure  à celle  de  la  fusion 
du  mélange.  L’alliage  se  liquate , c’est-à-dire  se  divise  en  2 parties,  dont  l’une 
formée  de  plomb  cuivreux  fond  et  entraîne  tout  l’argent.  Ce  plomb  argenti- 
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fère  est  ensuite  coupelle.  — Le  cuivre  noir  est  quelquefois  traité  par  amal- 
gamation. 

2°  Traitement  desmattes.  — Les  mattes  sont  grillées,  puis  chauffées  assez, 
fortement  pour  décomposer  autant  que  possible  les  sulfates;  la  masse  est 
broyée  et  mise  à digérer  avec  l’acide  sulfurique  étendu.  Le  cuivre  se  dissout: 
le  résidu  renferme  de  l’oxyde  de  fer,  du  sulfate  de  plomb  et  de  l’argent 
métallique.  Ce  résidu  passe  avec  les  minerais  ordinaires  dans  la  fonte  plom- 
beuse.  Ce  procédé,  donné  par  M.  Kersten,  employé  à Freyberg  depuis  1860, 
a remplacé  le  procédé  par  grillage,  chloruration  et  amalgamation. 


Fig.  367.  — Disques. 


Dans  les  laboratoires,  on  a souvent  des  résidus  d’argent  à traiter;  on  le 
lait  habituellement  en  les  fondant  avec  des  carbonates  alcalins.  Un  procédé 
très  simple  consiste  à les  traiter  par  l’acide  sulfurique,  à dissoudre  le  sulfate 
d argent  obtenu  dans  l’eau,  à rendre  la  liqueur  alcaline  par  F ammoniaque  et. 
à précipiter  par  une  lame  de  cuivre. 

Purification.  — L'argent  d'inquartation  destiné  aux  essais  de  matières 
d or  n’a  pas  besoin  d’être  absolument  pur,  mais  il  ne  faut  pas  qu’il  renferme 
de  l’or.  On  le  prépare  en  précipitant  l’argent  de  l’azotate  d’argent  par  des 
lames  de  cuivre  ; on  lave  avec  soin  le  précipité  et  on  fond.  Les  procédés  élec- 
Irolytiques  permettent  de  purifier  économiquement  l’argent,  de  le  séparer 
des  autres  métaux  et  de  l’obtenir  au  titre  de  999  à 999,6. 

Si  1 on  voulait  de  l’argent  pur  à 1000/1000,  on  prendrait  de  l’argent  déjà 
aussi  pur  que  possible  ; on  le  ferait  dissoudre  dans  l’acide  azotique  et  la 
solution  serait  précipitée  par  l’acide  chlorhydrique  (il  ne  faut  pas  employer 
de  chlorure  de  sodium,  parce  que  ce  sel  renferme  des  sulfates  qui  précipite- 
raient le  plomb).  On  lave  avec  soin  le  précipité,  on  le  dessèche  et  on  le 
réduit  par  un  mélange  de  craie  et  de  charbon.  Pour  100  parties  de  chlorure 
d argent,  on  emploie  70  parties  de  craie  et  6 parties  de  charbon.  On  ne  se 
sert  pas  de  carbonates  alcalins,  parce  que  sous  l’influence  de  ces  agents  le 
creuset  pourrait  se  percer.  Le  culot  obtenu  est  fondu  sous  une  couche  de 
borax  ; on  le  coule  en  lingots  que  l’on  passe  au  laminoir,  que  l’on  dissout  de 
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nouveau  clans  l’acide  azotique  et  auquel  on  fait  subir  le  même  traitement  (1). 

Propriétés  physiques.  — « L’argent  est  un  métal  très  brillant,  très 
malléable,  très  ductile,  d’une  densité  de  10,5.  L’argent  de  coupelle  est  le  plus 
pur.  » Codex.  Il  est  inodore,  insipide,  plus  dur  que  l’or,  plus  mou  que  le 
cuivre;  après  l’or  c'est  le  plus  ductile  et  le  plus  malléable  des  métaux;  il 
occupe  le  quatrième  rang  pour  la  ténacité.  Un  fil  de  2 millimètres  rompt 
sous  un  poids  de  85  kilogrammes.  Il  fond  à 1 000u;  à cette  température,  il 
émet  quelques  vapeurs;  il  peut  alors  absorber  22  volumes  d’oxygène;  cet 
oxygène  se  dégage  quand  le  métal  se  refroidit;  si  la  couche  supérieure  s’est 
déjà  solidifiée  quand  l’oxygène  se  dégage,  ce  gaz  la  soulève  en  produisant  une 
sorte  de  champignon  et  quelquefois  même  une  projection  ; on  dit  alors  que 
l’argent  a roché. 


Propriétés  chimiques.  — L’argent  est  inoxydable  a toute  température.  Le 
soufre  le  ternit  à froid,  et  se  combine  avec  lui  à chaud.  Le  phosphore  et  l’ar- 
senic réagissent  sur  lui  à chaud;  à température  élevée,  l’argent  dissout  plus 
de  phosphore  qu’il  n’en  peut  conserver  à froid. 

Le  chlore,  le  brome  et  l’iode  l’attaquent  directement  et  à froid. 

Chauffé  à 130°  dans  un  courant  d’hydrogène,  il  devient  incandescent. 

11  donne  avec  les  métaux  des  alliages  intéressants. 

L’eau  est  sans  action  sur  l’argent. 

L’acide  sulfurique  concentré  et  bouillant  l’attaque. 

L’acide  azotique  le  dissout  très  facilement. 

L’acide  phosphorique  l’attaque  par  voie  sèche. 

L’acide  chlorhydrique  concentré  et  chaud  l’attaque  et  produit  du  sous- 
chlorure  d’argent,  Ag(i) 2Cl. 

L’eau  régale  l’attaque  également  et  donne  du  chlorure  d’argent. 

Les  acides  végétaux  sont  sans  action  sur  lui. 

Les  alcalis,  les  carbonates,  azotates  et  chlorates  alcalins  ne  l’attaquent 
pas. 

Quand  on  fait  bouillir  dans  un  vase  en  argent  une  solution  de  chlorure  de 
sodium  ou  de  potassium,  il  se  dissout  une  petite  quantité  d’argent  à l’état 
de  chlorure  double  d’argent  et  du  métal  alcalin. 


(i)  Le  Codex  de  1866,  purifiait  l’argent  de  la  manière  suivante  : 


« Argent  de  monnaie  ou  d’orfèvrerie 100  gr. 

Acide  azotique  à 1,42  140  gr. 

Eau  distillée . 60  gr. 


Mettez  le  tout  dans  un  matras,  et  chauffez  modérément  au  bain  de  sable  ; le 
métal  se  dissoudra  avec  un  dégagement  considérable  de  gaz  nitreux  ; faites  bouillir 
quelques  instants,  laissez  reposer.  Versez  la  liqueur  décantée  dans  une  grande 
quantité  d’eau  pure  et  précipitez-en  l’argent  à l’état  de  chlorure,  en  y ajoutant  de 
l'acide  chlorhydrique  en  excès.  Lavez  exactement  le  précipité,  laites-le  sécher, 
mêlez-le  avec  la  moitié  de  son  poids  de  carbonate  de  soude  anhydre  et  chauffez  le 
mélange  pendant  une  heure  dans  un  creuset  de  Hesse  placé  au  milieu  d’un  fourneau 
à réverbère.  Vous  obtiendrez,  en  brisant  le  creuset,  un  culot  d’argent  pur,  et  une 
scorie  de  chlorure  de  sodium.  Faites  fondre  le  métal  seul  dans  un  nouveau  creuset, 
et  projetez-le  dans  l’eau  pour  le  diviser  en  grenailles.  » 
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En  présence  des  silicates,  un  peu  d’argent  se  transforme  en  oxyde  qui  se 
dissout  dans  le  silicate  et  le  colore  en  jaune. 

Caractères.  — Les  sels  d’argent  précipitent  en  noir  par  1 hydrogène 
sulfuré;  le  précipité  est  insoluble  dans  le  sulfhydrate  d’ammoniaque,  mais 
soluble  dans  l'acide  azotique;  cette  liqueur  ne  précipite  pas  par  l’acide  sul- 
furique; mais  par  l’addition  d’acide  chlorhydrique,  tout  l’argent  est  préci- 
pité; le  chlorure  d’argent  lavé  est  mis  en  contact  avec  une  lame  de  zinc  et 
de  l’eau  acidulée  par  l’acide  sulfurique;  l’argent  passe  ainsi  à 1 état  métal- 
lique ; on  le  dissout  dans  l’acide  azotique,  et  dans  la  liqueur  on  constate  les 
caractères  suivants  : 

1°  Avec  l’acide  chlorhydrique  et  les  chlorures  alcalins,  précipité  blanc 
caillebotté  de  chlorure  d’argent,  soluble  dans  l’ammoniaque,  l’hyposullite 
de  soude,  le  cyanure  de  potassium,  insoluble  dans  l'acide  azotique  bouillant. 
Ce  précipité  devient  violet  à la  lumière. 

Le  bromure  de  potassium  donne  un  précipité  jaunâtre  peu  soluble  dans 
l’ammoniaque;  l’iodure  de  potassium  donne  un  précipité  jaune  insoluble 
dans  l’ammoniaque  mais  qui  blanchit  par  ce  réactif. 

Le  chlorure  d’argent  récemment  précipité  et  humide  peut  être  ramené  à 
l’état  métallique  par  une  solution  de  glucose  ou  de  formiate  alcalin  ou  par 
l’hydrogène  naissant;  quand  il  a été  desséché,  on  le  réduit  en  le  fondant 
avec  de  la  soude  et  du  charbon: 

2°  Le  cuivre  se  recouvre  d’un  enduit  blanc  qui  ne  se  volatilise  pas  par  la 
chaleur.  Le  fer,  le  zinc,  le  magnésium,  le  sulfate  ferreux,  l’acide  sulfureux 
et  d’autres  corps  réducteurs  précipitent  de  l’argent  métallique  de  la  solution 
argentique  ; 

3°  L’ammoniaque  donne  un  précipité  brun  très  soluble  dans  un  excès  de 
réactif; 

4°  L’hydrogène  sulfuré  et  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  donnent  un  pré- 
cipité noir; 

!3°  Le  cyanure  de  potassium  donne  un  précipité  blanc  caséeux,  soluble  dans 
un  excès; 

6°  Le  chromate  potassique  donne  un  précipité  rouge-brun  soluble  dans 
l’acide  azotique  et  l’ammoniaque; 

7°  L’aldéhyde-ammoniaque  réduit  les  solutions  étendues  en  un  miroir 
métallique  très  brillant.  Cette  réaction  peut  être  mise  utilement  à profit 
pour  la  confection  d’une  pièce  à conviction  ; 

8°  Le  phosphate  sodique  donne  un  précipité  jaune  soluble  dans  l’acide 
azotique  et  dans  l’ammoniaque. 

Dosage.  — A.  Par  les  poids.  — Le  plus  souvent  l'argent  est  précipité  à l’état 
de  chlorure  par  l'acide  chlorhydrique;  à propos  de  cet  acide,  les  précautions 
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à prendre  ont  été  décrites.  Le  poids  du  chlorure  d’argent  obtenu  multiplié 
par  0,7526  donne  le  poids  de  l’argent  métallique.  Certains  composés  de  l’ar- 
gent ne  sont  pas  précipités  par  l’acide  chlorhydrique;  mais  tous  le  sont  par 
l’hydrogène  sulfuré  ; le  sulfure  d’argent  obtenu  est  pesé  ou  bien  encore,  suivant 
les  cas,  dissous  dans  l’acide  azotique,  puis  précipité  par  l’acide  chlorhydrique. 

Pour  les  essais  des  matières  d'or  et  d'argent,  on  procède  par  voie  sèche, 
par  coupellation  (1). 


(i)  Principes.  — L’argent  est  inoxydable  même  quand  il  est  fondu.  Le  cuivre 
s’oxyde  et  son  oxyde  ne  fond  pas.  Le  plomb  s’oxyde,  mais  son  oxyde  fond,  s’imbibe 
dans  les  corps  poreux  et  possède  la  propriété  de  dissoudre  l’oxyde  de  cuivre. 


Fig.  368.  — Fourneau  à coupellation. 


Coupelle.  — On  donne  ce  nom  à une  petite  capsule  très  épaisse  fabriquée  par  le 
moulage  avec  la  poudre  d’os  calcinés.  Les  coupelles  sont  extrêmement  poreuses,  et 
si  friables  qu’elles  se  réduisent  en  poudre  quand  on  les  presse  entre  les  doigts. 

Moufle.  — Le  moufle  est  un  berceau  demi-cylindrique  en  terre  réfractaire  où  l’on 
chauffe  les  coupelles. 

Fourneau  de  coupelle.  — C’est  un  fourneau  à réverbère  des  laboratoires,  disposé 
de  façon  qu’on  puisse  fixer  en  son  milieu  un  moufle;  devant  le  moufle  est  une 
petite  plate-forme  où  l’on  dispose  les  coupelles.  Le  fourneau  se  charge  par  la  porte 
supérieure;  l’air  pénètre  par  la  grille  et  par  des  ouvertures  inférieures  qu’on  peut 
boucher  et  ouvrir  à volonté. 

Opération. — Supposons  qu'il  s’agisse  d’une  monnaie.  La  coupelle  étant  bien  chaude 
on  y place  7 grammes  de  plomb  pauvre  et  lorsqu’ils  sont  bien  fondus,  on  y introduit 
à l’aide  d’une  pince  un  gramme  de  monnaie  enfermé  dans  un  peu  de  papier.  L’argent 
disparait  dans  le  plomb  ; peu  de  temps  après,  l’on  voit  des  fumées  abondantes  se 
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B.  Par  les  liqueurs  titrées.  — Si  à une  solution  ne  renfermant  que  l’ar- 
gent comme  métal  précipitable  par  les  chlorures,  on  ajoute  une  solution 

dégager  au-dessus  du  bouton  et  de  grandes  taches  huileuses  de  litharge  courir 
à sa  surface  puis  s’imbiber  dans  la  coupelle. 

Lorsque  l’oxydation  touche  à son  terme,  la  pellicule  mince  d’oxyde  qui  recouvre 
l'argent  fondu  se  colore  des  vives  nuances  de  l’arc-en-ciel,  comme  le  font  les  bulles 
de  savon  et  les  lames  minces  en  général  ; ce  phénomène  se 
nomme  Y iris.  Presque  aussitôt  ce  reste  d’oxyde  se  vaporise 
et  l’essai  se  voile  ; à ce  moment  on  avance  la  coupelle  près 
de  l’entrée  du  moufle  afin  d’éviter  une  solidification  brusque 
et  par  suite  le  rochage.  Un  instant  après,  le  voile  se  déchire, 
le  métal  se  découvre  et  offre  l’aspect  d’un  magnifique  miroir, 
qui  brille  pendant  un  temps  très  court  du  plus  vif  éclat,  parce 
que  l’oxydation  du  cuivre  et  du  plomb  ayant  dégagé  beau- 
coup de  chaleur,  le  bouton  se  trouve  à une  température  su- 
périeure de  celle  du  moufle.  Ce  phénomène  se  nomme  Y éclair  ; 
il  n'est  que  passager  parce  que,  l’oxydation  ayant  cessé,  la 
température  du  métal  s’équilibre  avec  celle  de  la  coupelle. 

Une  fois  le  bouton  solidifié,  on  le  détache  et  on  le  pèse  ; pour  que  l’essai  soit  bon, 
il  faut  que  le  bouton  n’ait  pas  roché,  et  qu’il  présente  une  surface  brillante  et  sans 
rugosités. 

Dans  cet  essai,  une  petite  quantité  de  cuivre  et  de  plomb  reste  dans  le  bouton, 
mais  en  revanche,  de  l’argent  est  volatilisé  ou  entraîné  à l’état  liquide  dans  la 
coupelle.  Ces  deux  erreurs  en  sens  contraires  ne  se  compensent  pas  complètement, 
mais  l’essayeur  y supplée  en  ajoutant  au  poids  de  son  bouton  la  quantité  que 
l’habitude  et  des  synthèses  faites  sur  des  alliages  analogues  lui  ont  appris  être  néces- 
saire pour  compenser  ces  erreurs. 

A la  Monnaie  de  Paris,  on  ajoute  4/1000  dans  l’essai  des  monnaies. 

La  quantité  de  plomb  qu’on  doit  introduire  pour  la  coupellation  varie  avec  le  titre 
de  l'alliage. 

Titre 1000  950  900  800  700  600  600  à cuivre  pur 

Plomb  à ajouter.  1 3 7 10  12  14  15  à 17 

(Traité  de  chimie  de  Riche.) 

Quand  on  coupelle  un  alliage  au-dessus  de  800,  on  opère  sur  un  gramme;  dans  le 
cas  contraire,  on  opère  sur  0fcrr,500,  parce  que  la  coupelle  ne  pourrait  absorber  tout  le 
plomb  ; on  admet  en  général  qu’une  coupelle  peut  absorber  son  propre  poids  de  plomb. 

Essai  à la  pierre  de  touche.  — La  pierre  de  touche  est  une  matière  siliceuse  noire 
très  dure.  Quand  on  veut  essayer  les  matières  d’or,  on  la  frotte  avec  l’alliage  ; il  en 
résulte  une  trace  dont  la  teinte  varie  avec  le  titre.  On  mouille  ensuite  cette  trace 
avec  une  eau  régale  composée  de  98  parties  d’acide  azotique,  de  deux  parties  d’acide 
chlorhydrique  et  de  25  parties  d’eau  : si  l’objet  est  en  cuivre  pur,  la  trace  disparaît 
entièrement  ; s il  contient  de  l’or  la  trace  s’attaque  d’autant  moins  que  le  titre  est 
plus  élevé.  Dans  ce  dernier  cas,  afin  de  se  guider,  on  fait  à côté  de  cette  trace 
d’autres  touches  avec-  des  alliages  de  composition  déterminée  et  l'on  cherche  de 
quelle  touche  se  rapproche  la  trace  laissée  sur  la  pierre  par  l’objet  dont  on  cherche 
le  titre.  Ces  divers  alliages  se  nomment  les  touchaux  (lîg.  369).  Un  essayeur  exercé 
peut,  par  cette  méthode,  donner  le  titre  à 5/1000  près. 

Pour  l’argent  on  a aussi  des  touchaux,  mais  on  compare  les  traces  sans  ajouter 
d’acide.  Comme  certains  alliages  donnent  une  trace  blanche  analogue  à celle  de  l’ar- 
gent, on  emploie  l’eau  régale;  dans  le  cas  de  l’argent,  il  se  forme  du  chlorure  d’ar- 
gent insoluble  ; les  autres  métaux  sont  complètement  dissous. 


Fig.  3G9.  — Touchaux. 
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titrée  de  chlorure  de  sodium,  il  se  forme  d’abord  un  précipité,  mais  ce  pré- 
cipité cesse  de  se  former  dès  qu’il  n'y  a plus  d’argent;  pour  bien  voir  la 
formation  du  précipité,  il  faut  que  la  liqueur  soit  parfaitement  limpide;  pour 
cela  il  suffit  d’agiter  la  liqueur  et  le  précipité  j pendant  quelques  instants. 
D’après  la  quantité  de  liqueur  employée,  on  connaîtra  la  quantité  d’argent. 

A la  Monnaie,  on  se  sert  de  ce  procédé  pour  l’essai  des  matières  d’argent  (1). 


Gineston  a perfectionné  ce  procédé  en  portant  sur  la  touche  une  goutte  d’une 
solution  à 1/20  d'acide  chromique  : la  coloration  est  d’un  rouge  cramoisi  d’autant 


Fig.  370.  — Pipette  de  Stas. 


plus  violacé  que  le  titre  est  plus  élevé.  L’argent  est  le  seul  métal  attaqué  à lroid  par 
l'acide  chromique. 

La  pierre  de  touche  sert  encore  à l'essai  des  monnaies  de  bronze.  Cette  monnaie 
doit  contenir,  cuivre  95,  étain  4,  zinc  I.  Pour  les  essayer  au  point  de  vue  du  cuivre, 
on  a un  touchau  à 94,  un  second  à 95  et  un  troisième  cà  96.  Un  se  contente  de  com- 
parer les  teintes  ; quand  il  y a doute,  on  fait  l'analyse  complète.  (Voir  Zinc.) 

Quand  les  matières  à essayer  ont  été  décapées  ou  blanchies , il  faut  rejeter  les  pre- 
mières touches  qui  seraient  trop  riches. 

(1)  On  fait  une  solution-  dite  normale  de  chlorure  de  sodium  titrée  de  manière  à 
ce  que  100  C.C.  correspondent  à i gramme  d'argent  : pour  cela,  il  faut  qu'elle  con- 
tienne par  litre  5=r,427  de  chlorure  de  sodium;  on  prépare  également  une  solution 
dite  normale  décime  dont  1 C.C.  correspond  à 1 milligramme  d'argent. 


Dans  les  laboratoires,  on  emploie  également  les  liqueurs  titrées  de  chlo- 
rure de  sodium,  mais  la  fin  de  la  réaction  est  indiquée  par  un  changement 
de  coloration.  A propos  de  l’acide  chlorhydrique  (p.  352)  nous  avons  indiqué 
la  manière  d’opérer  (1). 


On  prend  une  quantité  d’alliage  représentant  autant  que  possible  i gramme  d’ar- 
gent ; pour  connaître  cette  quantité,  on  fait  un  essai  préalable  de  la  matière  soit  à 
la  pierre  de  louche,  soit  par  la  coupellation,  soit  au  chalumeau,  en  opérant  sur 
0?r,100  d’argent  environ.  On  introduit  la  quantité  d’alliage  convenable  dans  un  flacon 
à l'émeri  d’environ  200  C.G.  de  capacité,  on  ajoute  de  6 à 10  O. G.  d’acide  azotique 
légèrement  étendu  d’eau,  et  on  opère  la  solution  au  B.-M.  La  solution  laite,  ou 
ajoute  100  C.G.  de  la  solution  normale  au  moyen  de  la  pipette  de  Stas  (tig.  370)  et 
on  agite  fortement  pendant  quelques  instants  jusqu’à  ce  que  la  liqueur  soit  limpide. 
En  général,  on  a pris  un  peu  plus  d’un  gramme  d'argent,  et  la  liqueur  n’est  pas 
complètement  précipitée;  on  ajoute  alors  1 C.G.  de  liqueur  décime  de  chlorure  de 
sodium  ; ce  centimètre  cube  est  versé  avec  précaution  ; on  regarde  s’il  produit  un 
trouble  dans  la  liqueur;  s'il  en  produit  un,  on  agite,  et  on  en  ajoute  un  nouveau,  jus- 
qu'à ce  qu’il  ne  se  forme  plus  de  louche.  Gomme  chaque  centimètre  cube  de  liqueur 
décime  représente  1 milligramme  d’argent,  il  est  facile  de  savoir  la  quantité  d'argent 
contenue  dans  le  poids  d'alliage  qui  pèse  1^,20  par  exemple.  Supposons  que  10  cen- 
timètres cubes  de  liqueur  salée  ont  produit  un  trouble  et  que  le  onzième  n’en  a pas 
produit.  Nous  avons  d’abord  1 gramme  d’argent  représenté  par  les  100  G.C.  de 
liqueur  normale,  plus  10  milligrammes  représentés  par  les  10  centimètres  cubes  de 
liqueur  décime  ; mais  peut-être  le  dernier  centimètre  cube  employé  n’était  pas  com- 
plètement nécessaire;  aussi  n’en  compterons-nous  que  la  moitié;  nous  avons  donc 
1,0093  d'argent  contenus  dans  lgr,200  d’alliage  ; pour  trouver  en  millièmes  la  richesse 


de  l'alliage  on  dit 


1 ,0095 


— 0,84125. 


1000  1,200 

Si  la  quantité  d'alliage  pesée  ne  renfermait  pas  1 gramme  d’argent,  ce  que  l'on 
reconnaîtrait  par  l'addition  de  la  liqueur  décime  salée,  on  ajouterait  10  G.C.  d’une 
liqueur  d’argent  renfermant  1 gramme  d’argent  pur  pour  1000  C.G.  ; c’est-à-dire 
qu  un  C.G.  de  cette  liqueur  renferme  0gr,001  d’argent  et  est  neutralisé  à volumes  égaux 
par  la  liqueur  décime  salée;  et  on  continuerait  l’opération  comme  plus  haut,  en  te- 
nant compte  dans  le  résultat  de  cette  addition  d’argent.  Il  fauL  toujours  que  l’analyse 
se  termine  par  l'addition  de  liqueur  salée,  et  non  de  liqueur  d’argent;  sans  cette 
précaution  on  aurait  une  erreur  de  2 à 3 milligrammes. 

L’essai  terminé,  on  le  laisse  exposé  à la  lumière,  pour  voir  s’il  devient  violet  ; si  ce 
phénomène  ne  se  produit  pas,  c’est  que  l’argent  contenait  du  mercure  (métallurgie 
américaine  et  saxonne)  dont  la  présence  altère  le  résultat  de  l'analyse  et  empêche 
la  liqueur  de  s’éclaircir  par  l’agitation.  On  recommence  l’essai,  en  prenant  les  pré- 
cautions suivantes.  A la  solution  azotique  de  l’alliage,  on  ajoute  20  G. G.  d’ammo- 
niaque étendue  de  son  volume  d’eau,  puisQ.  S.  d’acide  acétique  pour  rendre  la  liqueur 
nettement  acide;  on  continue  l'essai  comme  plus  haut.  L’ammoniaque  donne  avec  le 
sel  mercurique  un  sel  très  stable  sur  lequel  les  chlorures  n’ont  pas  d’action;  l’acide 
acétique  n’a  pas  d’autre  but  que  de  rendre  la  liqueur  acide  (Levol). 


(1)  On  pourrait  opérer  comme  dans  le  procédé  que  nous  rappelons,  en  ajoutant  la 
liqueur  titrée  de  chlorure  de  sodium  jusqu’à  ce  que  le  précipité  rouge  de  chromate 
d argent  ait  disparu  : la  réaction  finale  est  moins  nette  ; on  opère  alors  de  la  ma- 
nière suivante  : 


1°  Materiel.  — Burette  graduée  par  f/10  de  C.G. 
Vase  à précipité. 
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Au  lieu  de  liqueur  titrée  de  chlorure  de  sodium  on  emploie  quelquefois 
une  solution  de  ferrocyanure  de  potassium  (procédé  Quessaud)  (1)  ou  une  so- 
lution de  sulfoeyanure  de  potassium  (procédé  Voiilard)  (2). 


Séparation.  — Les  essayeurs  dosent  par  voie  sèche 
d’argent  et  de  cuivre  (3). 


les  alliages  d'or, 


I pipette  de  10  C.C. 

2°  Réactifs.  — Liqueur  normale  décime  de  NaCl  (5s-r|',8o  par  litre). 

— — — d’azotate  d’argent  (17  grammes  par  litre). 

Solution  à 1 / 20  de  chromate  jaune  de  potasse. 

3°  Opération.  — La  liqueur  sur  laquelle  on  opère  doit  être  neutre;  on  en  prend 
un  volume  connu,  mais  tel  que  10  C.C.  de  solution  décime  de  NaCl  soient  plus  que 
suffisants  pour  la  précipiter;  on  y ajoute  les  10  C.C.  de  solution  normale  décime  de 
NaCl,  puis  deux  gouttes  de  solution  de  chromate  jaune;  au  moyen  de  la  burette 
graduée,  on  fait  arriver  la  solution  N/10  d’azotate  d’argent  jusqu’à  ce  qu’il  se  pro- 
duise un  précipité  rouge  persistant  : on  fait  la  lecture  de  la  burette. 

Calcul.  — De  10  C.C.  on  retranche  le  chiffre  lu  sur  la  burette;  le  reste  exprimé  en 
C.C.  et  x 0gr,0108  donne  la  quantité  d’argent  métallique  contenue  dans  la  quantité 
«le  solution  examinée. 

(1)  Le  procédé  Quessaud  consiste  à précipiter  l’argent  par  une  solution  de  ferrocya- 
nure de  potassium  en  présence  d’un  sel  de  cuivre  ; quand  tout  l’argent  est  précipité, 
le  cuivre  se  précipite  à son  tour  et  communique  à la  liqueur  une  coloration  rose. 

(2)  Procédé  Vohlard.  Principes.  — 1°  Les  sels  d’argent  sont  précipités  (ainsique 
ceux  de  cuivre  et  de  mercure  auxquels  la  méthode  peut  également  s’appliquer)  par 
le  sulfoeyanure  de  potassium  ou  d’ammonium. 

2°  Les  sulfocyanures  donnent  avec  les  sels  ferriques  une  coloration  rouge;  cette  co- 
loration ne  se  produit  que  quand  tout  le  sel  d’argent  est  précipité. 

Matériel.  — Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 

Pipette  de  10  C.C. 

Vase  à précipité  de  3 à 400  C.C. 

Réactifs.  — Solution  normale  décime  d’azotate  d’argent. 

Solution  N/ 10  de  sulfoeyanure  (7  à 8 grammes  par  litre).  Le  htrede  cette  liqueur  se 
vérifie  au  moyen  de  la  liqueur  argen tique. 

Solution  saturée  d’alun  de  fer  et  d’ammoniaque. 

Mode  opératoire.  — On  prend  10  C.C.  de  la  liqueur  à titrer;  on  l’additionne 
d’environ  200  C.C.  d’eau  et  de  5 C.C.  de  solution  ferrique  : si  celle-ci  colore  notable- 
ment le  liquide,  on  ajoute  un  peu  d’acide  azotique  pur,  jusqu’à  décoloration  ; au 
moyen  de  la  burette  graduée,  on  ajoute  la  solution  de  sulfoeyanure,  jusqu’à  l’appa- 
rition d’une  couleur  brun  clair. 

Calcul. — 1 C.C.  de  liqueur  N/10  de  sulfoeyanure  correspond  à OfP‘,0108  d'argent 
métallique  ou  0&r,017  d’azotate  d’argent. 

Avantage.  — Cette  méthode  s’exécute  en  liqueur  acide  : en  procédant  par  reste, 
elle  convient  parfaitement  pour  le  dosage  des  chlorures,  des  bromures,  des  iodures, 
des  cyanures,  etc. 

(3)  Il  y a trois  cas  : 1°  la  matière  est  surtout  de  l’or  — or  fin,  2°  l’argent  prédomine, 
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Plomb  et  argent.  — La  solution  azotique  des  deux  métaux  est  étendue  de 
beaucoup  d’eau,  mêlée  avec  un  excès  d’acétate  de  soude  et  chauffée  presque 
à l’ébullition.  On  précipite  alors  l’argent  par  l’acide  chlorhydrique. 


doré,  3°  l'or  existe  en  quantité  plus  considérable  que  le  tiers  de  l’argent.  Or  tenant 
argent. 

1°  Or  fin.  — On  ne  peut  pas  coupeller  directement  l'alliage  avec  du  plomb,  parce 
qu’il  resterait  dans  l’or  une  quantité  notable  de  cuivre  et  de  plomb  ; au  titre  de  900, 
l’or  retiendrait  environ  0,007  des  métaux  étrangers.  D’autre  part,  il  est  tout  à lait 
impossible  d’enlever  le  cuivre  en  traitant  l’alliage  par  l’acide  azotique;  ce  métal 
serait  retenu  presque  en  totalité  par  l’or. 

Le  procédé  se  compose  de  deux  parties. 

a.  Inquartation.  — Supposons  que  l’objet  soit  au  titre  de  900/1000  comme  une 
monnaie.  On  en  pèse  0g.',o00,  on  y ajoute  lsr,350  d’argent  pur  (quantité  triple  de  celle 
de  l’or),  on  enferme  ces  métaux  dans  un  petit  morceau  de  papier,  et,  au  moyen 
d’une  pince,  on  l’introduit  dans  une  coupelle  contenant  5 grammes  de  plomb  fondu. 
On  coupelle.  La  présence  de  l’or  empêche  le  rochage  et  l’éclair  est  peu  visible.  Il  reste 
un  bouton  d’or  et  d’argent  ; on  le  détache,  on  le  brosse,  et  on  l’aplatit  sous  un  mar- 
teau, de  manière  à lui  donner  à peu  près  l’étendue  d’une  pièce  de  0fr,50.  Le  marte- 
lage a écroui  cet  alliage  ; on  le  recuit  en  le  portant  au  rouge  sombre,  on  le  passe  au 
laminoir  de  manière  à lui  donner  l’étendue  d’une  pièce  de  2 francs  et  enfin  on  le 
recuit  une  seconde  fois. 

b.  Départ.  On  roule  cette  petite  plaque  entre  les  doigts,  de  façon  à en  faire  un 
cornet  (fig.  371)  et  on  l’introduit  dans  un  matras  d’essai 
(lig.  372)  avec  20  C.C.  d’acide  azotique  à 22°  que  l'on  fait  bouillir 
tant  qu’il  se  dégage  des  vapeurs  rutilantes.  On  décante  cet  acide, 
et  l’on  chauffe  le  cornet  à deux  reprises,  pendant  10  minutes 
chaque  fois  avec  20  C.C.  d’acide  azotique  à 32°  pour  enlever 

le  reste  de  l’argent.  On  lave  le  cornet  deux  fois  avec 
de  l’eau  distillée,  en  ayant  soin  de  remplir  complète- 
ment le  matras  à la  deuxième  fois  et  l’on  renverse  le 
goulot  de  ce  vase  dans  un  petit  creuset  en  terre.  Le 
cornet  y tombe  lentement,  parce  que  l’eau  ralentit  sa 
chute;  on  retourne  le  matras;  on  y reverse  l’eau  qui 
est  dans  le  creuset,  et  on  chauffe  ce  dernier  au  rouge 
sombre.  Pendant  ces  divers  traitements,  l'or  est  resté 
adhérent  à lui-même  et  a gardé  la  forme  du  cornet  pri- 
mitif, mais  il  est  devenu  très  friable;  la  calcination 
lui  donne  de  la  solidité;  on  peut  donc  le  peser  facile- 
ment; la  différence  entre  le  poids  de  l’alliage  et  celui  du 
cornet  donne  le  poids  du  cuivre  et  par  suite  le  titre. 

Fig.  371.  La  quantité  de  plomb  à employer  dans  la  coupellation 
Cornet,  varie  avec  le  titre  de  l’alliage  ; pour  0s1’, 500  d’alliage,  il 
faut  : 

Titre  de  l’alliage.  1000  900  800  700  500 

Plomba  ajouter.  0sr,500  5sr  8sr  llsr 

2°  Doré.  — Pour  cet  essai  comme  pour  le  suivant,  on  commence  par  déterminer  la 
proportion  de  cuivre  en  coupellant  Os.-, 100  de  l’alliage  avec  0g-,500  de  plomb;  ce  qui 
laisse  un  bouton  d’or  et  d’argent  du  poids  duquel  on  déduit  le  cuivre.  On  fait  ensuite 
l’essai  sur  1 gramme  ou  sur  un  poids  plus  fort  si  la  proportion  d’or  parait  être  très 
Jaiblc.  On  le  coupelle  avec  la  quantité  convenable  de  plomb;  on  pèse  le  bouton  d’or 
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Essai.  — L’argent  peut  être  altéré  par  du  plomb,  du  cuivre,  de  l’étain,  de 
1 or  et  du  platine.  On  le  dissout  dans  l’acide  azotique;  l’étain  se  transforme 
en  acide  stannique,  et  l’or  reste  inattaqué.  La  solution  décantée  est  préci- 
pitée par  l’acide  chlorhydrique;  on  filtre  ; la  liqueur  évaporée,  puis  reprise 
par  l’eau  bouillante  pourra  donner  les  caractères  du  plomb,  du  cuivre  et  du 
platine.  Le  meilleur  mode  d’essai  de  l’argent  consiste  à le  doser. 

Réactif.  — On  emploie  quelquefois  une  lame  d’argent  pour  séparer  le 
chlore  libre  du  chlore  combiné. 


Usages.  — L’argent  est  très  employé  dans  les  arts  sous  forme  de  lingots, 
lils,  grenaille,  feuilles,  pour  l’orfèvrerie,  la  bijouterie,  etc.  En  pharmacie,  il 
sert  à préparer  l’azotate  d’argent  cristallisé  et  fondu  ; lorsqu’il  est  en  feuilles, 
il  sert  à argenter  les  pilules  ; on  s’en  sert  pour  argenter,  soit  par  réduction, 
soit  par  galvanoplastie. 

Usages  médicaux.  — Les  lils  d’argent  sont  employés  en  chirurgie  pour  faire 
des  sutures. 

Absorption.  — L'absorption  des  divers  sels  d’argent  par  la  muqueuse 
gastro-intestinale  est  très  difficile  ; ce  qui  le  prouve,  c’est  que  ces  com- 
posés portés  en  quantité  même  considérable  dans  l’estomac  sont  presque 
inoffensifs,  tandis  qu'injectés  à la  dose  de  quelques  centigrammes  dans 
le  torrent  circulatoire,  ils  peuvent  produire  la  mort.  Presque  tous  les  com- 
posés argentiques  introduits  dans  l’estomac  se  transforment  en  chlorure 
d’argent,  au  contact  de  l’acide  chlorhydrique  du  suc  gastrique,  puis  une 
petite  quantité  du  chlorure  se  dissout  à la  faveur  du  chlorure  de  sodium  et 
est  absorbé.  La  portion  qui  n’est  pas  absorbée  se  transforme  ultérieurement 
en  sulfure  d’argent  qui  colore  en  noir  la  muqueuse,  intestinale. 

Elimination.  — L’élimination  de  l’argent  est  encore  plus  difficile  que  son 
absorption.  Une  petite  quantité  s’élimine  parles  urines,  un  peu  parla  bile; 
une  partie  se  réduit  dans  la  profondeur  de  l’organisme;  c’est  pourquoi  la 
peau  des  sujets  traités  par  l'azotate  d’argent  prend  une  teinte  ardoisée  indé- 
lébile, par  suite  du  dépôt  d’argent  métallique  dans  le  derme;  c’est  pourquoi 
on  trouve  de  l’argent  dans  les  méninges,  le  cerveau,  le  foie,  les  os,  les  car- 
tilages, les  glandes  sudoripares,  les  reins,  etc. 


et  d’argent  qui  reste,  puis  on  fait  le  départ  avec  les  précautions  ordinaires.  L’or 
tombe  en  poudre  ; on  le  décante  dans  le  creuset,  et  l’on  pèse  cette  poudre,  ce  qui 
n'est  pas  trop  difficile,  parce  qu’elle  s’attache  à elle-même  pendant  la  calcination. 
La  différence  entre  le  premier  poids  et  celui-ci  représente  l'argent. 

3°  Or  tenant  argent.  — On  pèse  0sr,500  d’alliage,  on  lui  ajoute  environ  deux  fois 
son  poids  d’argent,  et  Ton  opère  ensuite  comme  dans  le  cas  précédent,  ce  qui  fournit 
le  poids  de  l’or.  On  fait  ensuite  un  essai  à la  coupelle  sur  0gr,500  de  l'alliage,  ce  qui 
donne  l'or  et  l’argent  réunis.  La  différence  entre  ces  deux  essais  représente  l'argent 
contenu  dans  l'alliage  (Riche). 
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Action  sur  le  tube  digestif.  — A dose  faible,  les  préparations  d'argent 
détermineraient  de  la  constipation  et  à dose  forte  de  la  diarrhée.  Les  matières 
alimentaires  retirées  du  tube  digestif  noircissent  rapidement  à la  lumière  ; 
la  muqueuse  intestinale  est  ardoisée. 

Action  sur  le  sang,  la  circulation  et  la  nutrition.  — L’azotate  d’argent  à 
la  dose  de  0,b0  à 1 gramme,  le  chlorure  d’argent  dissous  dans  l’hyposulflte 
de  soude,  même  à la  dose  de  2 centigrammes,  injectés  dans  le  torrent  circu- 
latoire, peuvent  produire  la  mort;  le  sang  devient  sombre  et  comme  pois- 
seux; il  se  coagule  lentement  et  incomplètement;  les  globules  rouges  sont 
agglutinés;  Rabuteau  a vu  dans  ce  liquide  des  granulations  blanchâtres 
(chlorure  d argent)  et  une  fois  dans  le  sang  du  cœur  une  multitude  de  petits 
prismes  très  déliés  ayant  la  forme  d’aiguilles.  Les  cristaux  et  les  granula- 
tions signalés  dans  le  sang,  ainsi  que  l’état  poisseux  de  ce  liquide,  peuvent 
expliquer  l’état  d’asphyxie  au  milieu  duquel  les  animaux  succombent.  Quoique 
1 on  ne  possède  pas  de  recherches  directes  à ce  sujet,  on  peut  admettre  que 
I argent  modère  la  nutrition  en  se  fondant  sur  la  coloration  sombre  du  sang 
et  sur  1 albuminurie  argentique.  En  effet,  on  a signalé  dans  les  reins  des  pro- 
ductions granulo-graisseuses  rappelant  celles  de  la  maladie  de  Bright. 


Action  sur  le  système  nerveux.  — Charcot  et  Ball  ont  avancé  que  l’action 
des  préparations  d’argent  pouvait  être  assimilée  jusqu’à  un  certain  pointa 
a strychnine.  Ce  résultat  peut  s’expliquer  par  le  dépôt  d’argent 
métallique  dans  la  moelle  épinière. 

Emploi.  — Les  préparations  d’argent  ont  été  employées  avec  plus  ou 
moins  de  succès  contre  les  affections  nerveuses,  épilepsie,  ataxie  locomo- 
trice, paraplégies,  hémiplégies,  etc.,  contre  les  affections  du  tube  digestif, 
diarrhées  diverses,  choléra  asiatique,  ulcère  simple  de  l’estomac,  contre  le 
diabète,  les  hydropisies,  l’ictère,  la  phtisie,  etc.  Lorsque,  chez  les  enfants 
à la  mamelle,  la  diarrhée  persiste  trop  longtemps,  malgré  la  diète,  le  régime 
et  l'usage  de  la  magnésie,  du  bismuth  ou  de  la  poudre  d’yeux  d’écrevisses, 
on  donne  le  nitrate  d’argent  ; un  lavement  matin  et  soir  avec  eau  250  grammes 
et  azotate  d’argent  o ou  10  centigrammes,  suivant  l’àge  de  l’enfant. 


Toxicologie.  Nous  avons  déjà  décrit  les  effets  produits  par  l’injection  sous- 
cutanée  des  sels  d argent  et  dit  que  leur  absorption  gastro-intestinale  est 
excessivement  lente  ; nous  n avons  pas  à nous  occuper  de  ces  corps  comme 
composés  toxiques;  cependant  l’azotate  d’argent,  introduit  dans  l’estomac 
en  grand  excès,  peut  agir  comme  caustique;  nous  nous  en  occuperons  quand 
nous  serons  à l’étude  de  ce  corps. 

Lewin  a observé  de  l’ argyrisme  chronique  chez  les  ouvriers  qui  travaillent 
l argent  : cet  argyrisme,  sans  action  sur  la  santé  générale,  consiste  en  taches 
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bleues  dans  la  main  : ces  taches  bien  circonscrites,  avec  un  contour  diffus, 
sont  rondes  ou  ovales  ; les  rondes  ont  de  2 à 5 millimètres  de  diamètre  ; 
les  ovales  ont  jusqu’à  17  millimètres  ; elles  font  rarement  saillie. 


ALLIAGES 

Les  alliages  employés  pour  les  monnaies  et  bijoux  sont  intéressants  à con- 
naître. En  voici  un  tableau  : 


ou 

ARGENT 

CUIVRE 

TOLÉRANCE 

Monnaie  d’or  ancienne.  . . 

1)00 

50 

50 

— nouvelle  . . . 

900 

)) 

100 

0,002 

Pièces  d’argent  de  5 francs. 

» 

900 

100 

0,002 

Monnaie  divisionnaire  . . . 

» 

835 

165 

0,003 

Médailles,  vaisselle 

» 

950 

50 

0,002 

Bijoux 

» 

800 

200 

0, 005 

Médaillés  en  or 

916 

» 

84 

0,002 

. 750 
; 840 
( 920 

» 

250 

î 

) 

Bijoux  en  or 

» 

160 

0,005 

» 

80 

L’or  rouge  est  un  alliage  de  5 d’or  et  de  1 de  cuivre;  l’or  vert  de  70  d’or  et 
de  30  d’argent. 

Quand  on  fait  un  alliage  de  900  parties  d’argent  et  de  100  parties  de  cuivre 
et  qu’on  le  coule  en  plaques,  en  en  faisant  l’analyse,  on  voit  que  le  centre  de 

la  plaque  est  au  titre  de  901  à 902,  tandis  que 
A_  \ les  bords  ne  sont  qu’à  celui  de  0,897.  Dans  un 

| alliage  à 200  d’argent  et  800  de  cuivre,  le  centre 
b ) titre  180  et  les  bords  205  à 210  ; on  voit  que 
dans  ces  deux  cas  le  métal  le  plus  abondant 

Fig.  373.  — Lingot  d’argent,  se  porte  surtout  au  centre.  Les  alliages  d’argent 

et  de  plomb  ne  sont  pas  davantage  homogènes. 
Les  alliages  d’or  et  de  cuivre,  d’argent  et  d’or  sont  au  contraire  homogènes 
dans  toutes  leurs  parties.  Levoi.  a constaté  qu’un  alliage  de  721  d’argent  et. 
de  279  de  cuivre  était  homogène  ; la  Hollande  a adopté  ce  titre  pour  ses  mon- 
naies. D'après  ce  que  nous  venons  de  dire,  on  voit  que,  pour  faire  l’analyse 
d’un  lingot  d’argent  allié,  il  faut  prendre  avec  soin  l’échantillon.  Dans  le 
commerce  où  on  titre  le  plus  souvent  des  lingots  ayant  environ  10  centi- 
mètres d’épaisseur,  on  divise  par  la  pensée  le  lingot  comme  l’indique  la 
figure  373;  à la  partie  supérieure  à l’endroit  indiqué  par  la  lettre  a,  on  fait 
un  trou  ; on  recueille  la  limaille  produite  par  le  foret,  quand  on  est  arrivé  à 
une  profondeur  de  2 centimètres  ; à la  partie  inférieure  on  opère  de  même 
à l’endroit  indiqué  par  la  lettre  b ; on  se  sert  du  mélange  des  deux  limailles 
pour  faire  l’essai.  Quand  on  veut  faire  un  essai  très  exact,  on  fond  le  lingot 
tout  entier  et  on  le  coule  en  grenailles  dans  l’eau;  on  nomme  alors  l’opéra- 
tion : Essai  à la  grenaille  ou  à la  goutte. 

Argenture.  — On  connaît  un  grand  nombre  de  procédés  pour  l’argenture: 
souvent  on  emploie  la  galvanoplastie  (de  Ruolz)  ; d’autres  fois,  on  réduit  une 
solution  d’azotate  d argent  par  divers  corps  réducteurs,  tels  que  l’acide  tar- 
trique  (procédé  Petitjean). 


ARGENT 


671 


CHLORURE  D’ARGENT 


AgCl  = 143,5 


Ag  = 
Cl  = 


108  = 75,26 

35,5  — 24,74 
143,5  100,00 


État  naturel.  — Kêrargyre,  argent  inuriaté ; argent  corné.  Il  est  souvent 
bromifère  et  porte  plus  souvent  alors  le  nom  cl 'embolite. 

Ce  corps  peut  se  présenter  en  petits  cristaux  cubiques  ; mais  le  plus  sou- 
vent il  est  en  masses  vitreuses  à cassure  conchoïdale  ; sa  densité  est  5,3. 
Il  se  laisse  rayer  par  1 ongle;  il  fond  à la  bougie  ; il  est  vitreux,  adamantin, 
d un  blanc  gris  passant  au  vert  par  la  présence  d’un  peu  de  brome  ; à la 
lumière,  il  devient  violet.  Il  forme  souvent  une  couche  mince  à la  surface  de 
1 argent  natif.  Il  accompagne  toujours  les  minerais  d’argent  ; il  est  rare  en 
Europe,  très  commun  au  Mexique  et  au  Pérou,  où  il  accompagne  également 
un  minerai  de  fer.  Il  forme  des  dépôts  considérables  dans  les  calcaires 
pénéens. 

Préparation.  — Ce  corps  se  prépare  très  aisément  par  double  décomposi- 
tion. 

Propriétés  physiques.  — Il  est  incolore,  insoluble,  insipide,  inodore,  très 
dense  ; l’ammoniaque  le  dissout  en  grande  quantité  ; par  évaporation,  cette 
solution  abandonne  du  chlorure  d’argent  cristallisé  ; à chaud  l’ammoniaque 
donne  de  l’ argent  fulminant  ;le  chlorure  d’argent  est  également  soluble  dans 
les  sulfites,  hyposulfîtes  et  chlorures  alcalins  ; il  est  insoluble  dans  l’acide 
azotique  bouillant. 

A la  lumière,  il  devient  violet,  dégage  du  chlore  et  donne  du  sous-chlorure 
d argent,  Ag'Cl,  qui  finit  lui-même  par  donner  de  l’argent  métallique  ; cette 
réaction  s’eirectue  avec  absorption  de  chaleur. 

Il  fond  à 2G0°  ; par  le  refroidissement,  il  donne  une  masse  transparente, 
désignée  sous  le  nom  de  lune  cornée.  Quand  on  le  maintient  quelque  temps 
en  fusion,  il  se  volatilise  d’une  manière  sensible. 

Propriétés  chimiques.  — Le  charbon  seul  ne  le  réduit  pas,  mais  il  le  réduit 
en  présence  de  l’hydrogène  ou  de  l’eau. 

L hydrogène  naissant  (zinc  et  acide  sulfurique)  le  réduit  avec  une  grande 
facilité. 

Le  fer  et  le  zinc  le  réduisent  à froid.  A chaud,  il  est  réduit  par  l’étain, 

I antimoine,  le  bismuth,  le  plomb,  le  cuivre,  etc.  Le  mercure  ne  le  réduit 
qu’incoinplètement. 

L acide  sulfurique  concentré  ne  l’attaque  que  lentement.  L’acide  azotique 
est  sans  action.  L’acide  chlorhydrique  concentré  et  bouillant  l’attaque  un 
peu.  ' 1 
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Les  alcalis  caustiques  le  réduisent  à chaud  en  oxyde  argentique  ; si  on  a 
ajouté  de  la  glucose,  on  obtient  un  culot  d’argent  métallique.  Les  carbonates 
alcalins  et  terreux  le  ramènent  aussi  à l’état  métallique.  Le  mélange  de 
100  parties  de  chlorure  d’argent,  70  parties  de  charbon  et  5 parties  de  craie 
est  souvent  employé  pour  obtenir  de  l’argent  métallique. 

A sec,  le  chlorure  d’argent  absorbe  3 molécules  de  gaz  ammoniac. 

11  donne  des  combinaisons  cristallines  avec  les  chlorures  de  potassium,  de 
sodium,  de  baryum,  de  strontium,  de  calcium  et  avec  le  cyanure  de  potas- 
sium. Ces  combinaisons  sont  décomposées  par  l’acide  azotique. 

Usages  médicaux.  — Comme  les  sels  d’argent  introduits  dans  l’économie  se 
transforment  en  chlorure,  il  serait  rationnel  d’administrer  ce  corps;  on  en  a 
fait  quelquefois  des  injections  hypodermiques  (0gr, 05/10  grammes)  en  le  dis- 
solvant à l’aide  de  l’hyposulfite  de  soude  : on  a également  essayé  le  phos- 
phate d’argent  dissous  à la  faveur  d’une  petite  quantité  d’acide  phospho- 
rique.  Ces  injections  de  sels  d’argent,  employées  contre  l’ataxie,  sont  très 
douloureuses. 


L'argent  bromure  AgBr  a été  découvert  dans  un  minerai  du  Mexique  ; on 
l’obtient  par  double  décomposition.  Préparé  à la  lumière  artificielle,  il  est 
blanc  ; à la  lumière  diffuse,  il  a une  couleur  jaune  qu’il  garde.  11  est  soluble 
dans  l’ammoniaque  et  les  hyposulfites  alcalins,  mais  beaucoup  moins  que  le 
chlorure  d’argent.  Par  évaporation  de  sa  solution  ammoniacale,  on  l’obtient 
cristallisé  en  octaèdres. 

L 'argent  ioduré  Agi  a été  découvert  par  Vauquelin  dans  un  minerai 
apporté  de  Mexico.  On  l'obtient  par  double  décomposition  , en  faisant  agir 
de  l’acide  iodhydrique  sur  de  l’argent  très  divisé;  on  l’a  obtenu  à l’état  cris- 
tallin ; il  est  jaune,  presque  insoluble  dans  l’ammoniaque  et  les  hyposulfites 
alcalins.  Sous  l’influence  de  la  lumière,  il  passe  du  jaune  au  bistre  et  enfin 
au  noir. 

Il  a été  autrefois  employé  en  thérapeutique. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  L’ARGENT 

L’ oxyde  argenteux  Ag40  se  prépare  en  faisant  passer  un  courant  d’hydro- 
gène à 100" sur  de  l’oxalate  ou  du  citrate  d’argent,  le  produit  obtenu  traité  par 
la  potasse  abandonne  l’oxyde  argenteux.  — Les  sels  d’argent  traités  par  le 
chlorure  stanneux  prennent  une  couleur  brune  qui  paraît  être  due  à la  for- 
mation d’un  sous-oxyde. 

Cet  oxyde  est  solide,  noir,  ne  change  pas  de  couleur  par  la  dessiccation.  Il 
est  très  peu  stable  ; une  chaleur  de  100°  lui  fait  perdre  tout  son  oxygène;  les 
acides  oxygénés  le  dédoublent  en  argent  et  oxyde  argentique  avec  lequel  ils 
se  combinent.  L’ammoniaque  opère  le  même  dédoublement.  L’acide  chlorhy- 
drique le  transforme  en  sous-chlorure. 
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OXYDE  ARGENTIQUE  OU  PROTOXYDE  D’ARGENT 

Ag’O  ~ 232 

Cet  oxyde  se  prépare  en  traitant  l’azotate  d’argent  par  la  potasse  ou  la 
baryte  en  excès  ; on  obtient  une  poudre  gris  olivâtre  qu’une  dessiccation  à t>0(> 
fait  passer  au  brun  foncé.  La  teinte  jaune  de  cet  oxyde  au  moment  de  sa 
précipitation  semble  indiquer  la  formation  d’un  hydrate,  mais  il  est  très 
instable. 

L’oxyde  argentique  est  une  poudre  brune,  noire  ou  d’un  noir  bleuâtre  ; 
soluble  dans  environ  3 DUO  parties  d’eau,  douée  d’une  faible  réaction  alca- 
line sur  le  papier  de  tournesol  et  d’un  poids  spécifique  égal  à 7,14  ; il  est 
insoluble  dans  la  potasse  et  la  soude. 

La  lumière  et  la  chaleur  le  décomposent  en  argent  et  oxygène. 

C’est  une  base  très  puissante  qui  sature  complètement  les  acides  ; quand 
on  expose  cet  oxyde  humide  à l’air,  il  en  attire  l’acide  carbonique. 

Avec  l’ammoniaque  liquide,  il  donne  de  l’argent  fulminant. 

Il  se  combine  avec  l’oxyde  de  plomb  et  donne  un  corps  jaune  Ag’0,2Pb0. 

11  a été  autrefois  employé  en  médecine  à la  dose.de  2 à 30  centigrammes 
par  jour. 


PEROXYDE  D’ARGENT.  AgY)2 

Ce  corps  se  dépose  au  pôle  positif  de  la  pile  dans  l’électrolyse  d’une  solu- 
tion concentrée  d’azotate. 

Ce  corps  est  cristallisé  en  octaèdres,  d’un  gris  de  fer  avec  éclat  métallique. 
Densité  — 3,474.  Il  est  insoluble  dans  l’eau.  Calciné  avec  précaution,  il  se 
décompose  en  oxygène  et  oxyde  d’argent;  si  on  chauffe  rapidement,  il  fait 
une  petite  explosion  et  donne  de  l’oxygène  et  de  l’argent  métallique. 

Avec  le  soufre  et  le  phosphore,  il  donne  des  mélanges  détonants. 

Mis  en  contact  avec  les  acides  saturés  d’oxygène,  il  donne  un  sel  d’argent 
et.  dégage  de  l’oxygène  ; si  l’acide  n’est  pas  peroxydé,  il  passe  à l’état  supé- 
rieur d’oxydation. 

Avec  l’acide  chlorhydrique,  il  donne  de  l’eau,  du  chlore  et  du  chlorure 
d argent.  Avec  1 ammoniaque,  il  y a dégagement  d’azote,  formation  d’eau  et 
d’oxyde  argentique. 


ARGENT  FULMINANT 

La  composition  de  ce  corps  est  mal  connue;  on  le  considère  ordinaire- 
ment comme  du  gaz  ammoniac  dans  lequel  un  atome  d’hydrogène  aurait 
été  remplacé  par  un  atome  d’argent. 

Pour  préparer  ce  corps,  on  dissout  avec  précaution  de  l’azotate  d’argent 
dans  de  l’ammoniaque  et  on  précipite  par  la  potasse. 

CHIMIE  MÉDICALE.  «•> 
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Ce  corps  détone  avec  la  plus  grande  facilité,  par  le  contact  d’une  barbe  de 
plume;  il  est  très  soluble  dans  l’ammoniaque;  cette  solution  se  décompose 
facilement  ; avec  l’acide  chlorhydrique,  elle  donne  du  chlorure  d’argent  et  du 
chlorhydrate  d’ammoniaque  : avec  l’acide  sulf'hydrique,  elle  donne  du  sulfure 
d’argent  et  du  sulfure  d’ammonium  ; avec  l’acide  sulfurique,  elle  donne  du 
sulfate  d’argent,  du  sulfate  d’ammoniaque  et  dégage  un  peu  d’azote. 


SULFURE  D’ARGENT 


A g2  S 


218 


Ag2  216  = 87,10 
S 32  = 12.90 

248  100,00 


Etat  naturel.  — A .Argyrose,  argent  sulfuré , argent  vitreux.  Ce  corps  cris- 
tallise en  formes  dérivées  du  cube.  Sa  densité  est  7.  Sa  dureté  =2,5.  Il  fond  à 
la  bougie;  il  est  semi-ductile,  il  se  laisse  couper  en  petits  copeaux  prenant 
un  vif  éclat.  Sa  couleur  est  gris  de  plomb  un  peu  foncé;  il  est  soluble  dans 
l’acide  azotique;  il  est  souvent  en  petites  masses  amorphes  ou  ramuleuses, 
à cassure  conchoïdale  vitreuse.  II  est  très  répandu  ; il  occupe  des  filons  dans 
les  montagnes  de  gneiss,  de  mica  schistoïde  et  de  schiste. 

B.  Argent  suif o-arséniuré  ou  proustite,  correspond  à l’argent  rouge. 

C.  Argent  antimonié  sulfuré,  ou  argent  rouge  ou  argyrithrose.  Le  carac- 
tère minéralogique  le  plus  saillant  de  cette  espèce  est  la  couleur  rouge  qui 
se  manifeste  dans  sa  cassure  ou  dans  sa  poussière  et  même  immédiatement 
dans  ses  cristaux  lorsqu’ils  sont  transparents.  Elle  renferme  de  0.57  à 0,60 
d’argent  ; sa  forme  primitive  est  un  rhomboèdre  obtus  de  108°  1/2.  Sa  densité 
varie  de  5,7  à 5,8.  Sa  dureté  de  2 à 2,5.  Elle  fond  aisément  au  chalumeau  en 
répandant  des  vapeurs  blanches  ; elle  est  Xragile  et  possède  une  cassure 
conchoïdale. 

Ses  formes  cristallines  sont  très  variées  et  offrent  la  plus  grande  analogie 
avec  celles  du  calcaire,  mais  sans  avoir  jamais  beaucoup  de  netteté;  on  le 
trouve  aussi  à l’état  amorphe  et  même  en  masses  concrétionnées.  En  Amé- 
rique, il  est  très  abondant  et  forme  quelquefois  la  partie  principale  des 
dépôts  argentifères. 

Il  existe  plusieurs  espèces  d’argent  stibio-cuprifère. 

Préparation.  — On  peut  obtenir  le  sulfure  d’argent  en  précipitant  un  sel 
d’argent  par  l’hydrogène  sulfuré,  ou  en  fondant  ensemble  de  l’argent  et  du 
soufre. 

Propriétés.  — Ce  corps  est  très  malléable,  et  présente  des  propriétés  ana- 
logues à celles  du  sulfure  naturel. 
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Quand  on  le  grille,  il  se  décompose  en  argent  et  anhydride  sulfureux. 

L’hydrogène  et  la  plupart  des  métaux  le  réduisent  à une  température  peu 
élevée. 

L’acide  sulfurique  et  l’aeide  azotique  le  décomposent,  mettent  l’hydrogène 
sulfuré  en  liberté  et  donnent  les  sels  correspondants;  cependant  l’attaque  par 
l'acide  azotique  est  assez  lente. 

L’acide  chlorhydrique  ne  l’attaque  que  concentré  et  bouillant. 

Le  permanganate  de  potasse  l’oxyde  ; aussi  ce  corps  est-il  employé  pour 
nettoyer  l’argenterie. 

Avec  le  chlorure  cuivrique  il  donne  du  chlorure  d’argent. 

Il  a une  grande  tendance  à se  combiner  avec  les  autres  sulfures. 


SULFATE  D’ARGENT.  SOAg2  = 3D2 

Préparation.  — On  le  prépare  en  attaquant  l’argent  par  l’acide  sulfurique 
bouillant,  ou  bien  encore  par  double  décomposition. 

Propriétés  physiques.  — Il  est  en  prismes  anhydres,  brillants,  incolores, 
solubles  dans  100  parties  d’eau  bouillante,  beaucoup  moins  solubles  dans 
l’eau  froide,  assez  solubles  dans  l’acide  sulfurique  concentré,  solubles  à 
chaud  dans  l’ammoniaque  : celte  solution  dépose  par  refroidissement  des 
cristaux  ayant  pour  formule  SOiAg2,2AzII3. 

La  chaleur  le  réduit  difficilement. 

A chaud,  le  charbon  fournit  un  mélange  d’argent  et  de  sulfure  d’argent. 
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Az  = 14  = 8,235 

Az03Ag  = 170  0:!  = 48  = 28,236 
Ag  = 108  = 63,529 
170  100,000 

Synonymie.  — Nitrate  d’argent. 

Préparation.  — Le  Codex  le  fait  préparer  en  attaquant  l’argent  vierge  par 
de  l’acide  azotique;  si  on  employait  de  l’argent  monnayé,  la  majeure  partie 
de  l’azotate  cuivrique  resterait  dans  les  eaux  mères  (1). 


(Ij  « Argent  pur 100  gr. 

Acide  azotique  officinal 150  gr. 

Eau  distillée 50  gr. 


Mettez  le  tout  dans  une  capsule  en  porcelaine  et  chauffez  légèrement  au  bain  de 
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Souvent  l’azotate  d’argent  est  employé  sous  forme  de  cylindres  que  l’on 
obtient  en  le  fondant  et  le  coulant  dans  une  lingotière  (1). 

Quelquefois,  pour  affaiblir  son  action,  on  l'additionne  d’azotate  potas- 
sique (2). 


sable  jusqu’à  dissolution  complète  : par  le  refroidissement  les  cristaux  d’azotate 
d’argent  se  déposeront.  Recueillez  ces  cristaux  sur  un  entonnoir  et  faites-les  égoutter. 

Pour  avoir  un  sel  donnant  une  solution  neutre,  laites  fondre  les  cristaux  ci-dessus 
et  faites  recristalliser.  » (Codex  1881.) 

D’après  Malenfant,  la  cristallisation  s’effectue  très  difficilement  en  liqueur  neutre: 
il  vaut  mieux  faire  cristalliser  en  liqueur  acide  et  absorber  l’excès  d’acide  azotique, 
en  enveloppant  l’azotate  d’argent  dans  du  papier  à filtre  et  plaçant  le  tout  entre  des 
briques  poreuses. 

Si  Ton  n’avait  à sa  disposition  que  de  l’argent  de  monnaie  ou  d’orfèvrerie,  on  pourrait 
encore  s'en  servir  pour  avoir  de  l’azotate  d’argent  pur.  11  faudrait  alors,  après  avoir 
recueilli  l'azotate  des  premières  cristallisations,  mettre  de  côté  les  dernières  eaux 
mères.  Les  cristaux  déposés  devraient  être  lavés  avec  un  peu  d'acide  azotique,  puis 
redissous  dans  l’eau,  et  mis  à cristalliser  comme  précédemment.  Ils  seraient  entiè- 
rement exempts  de  cuivre. 

On  peut  réunir  ensuite  toutes  les  eaux  mères  qui  sont  plus  ou  moins  colorées  en 
bleu,  suivant  les  proportions  d'azotate  de  cuivre  qu’elles  renferment,  y plonger  des 
lames  de  cuivre,  qui  en  précipitent  tout  l’argent  sous  forme  de  poudre  grise;  cet 
argent  est  parfaitement  pur,  lorsqu’il  a été  convenablement  lavé  avec  de  l’eau. 

On  pourrait  encore  séparer  l’azotate  de  cuivre  de  l’azotate  d’argent  par  deux  pro- 
cédés : 

1°  En  chauffant  les  deux  sels  à 200°  ; l’azotate  de  cuivre  est  décomposé  en  vapeurs 
nitreuses  et  en  oxyde  de  cuivre  insoluble;  l’azotate  d’argent  reste  inaltéré;  en  repre- 
nant par  l'eau  distillée  et  filtrant,  on  l’obtient  pur. 

2”  Une  partie  de  la  liqueur  argentique  est  précipitée  parla  potasse;  l'oxyde  d’argent 
obtenu,  lavé  à plusieurs  reprises,  est  introduit  dans  le  reste  de  la  liqueur  d’argent; 
l’oxyde  d'argent  déplace  l’oxyde  de  cuivre  ; on  filtre  et  on  fait  cristalliser. 

(1)  Codex  1866.  « Azotate  d'argent  fondu. 

Azotate  d’argent  cristallisé  environ . 100  gr. 

Faites-le  fondre  dans  un  creuset  d'argent  ou  de  platine,  et  coulez-le  dans  une  lingo- 
tière préalablement  graissée  et  chauffée,  où  il  se  solidifiera  en  se  refroidissant.  — 
Lorsque  la  pierre  infernale  est  coulée  immédiatement  après  avoir  été  fondue,  elle  est 
d’un  gris  perlé  et  très  fragile;  il  convient  de  la  maintenir  en  fusion  pendant  quelques 
instants  avant  de  la  verser  dans  la  lingotière  ; elle  aquiert  alors  plus  de  solidité  et 
une  teinte  plus  brune,  qui  est  due  à ce  qu’une  petite  quantité  d’argent  a été  ramenée 


à l’état  métallique.  » 

(2)  Azotate  d'argent  mitigé. 

« Azotate  d’argent  cristallisé 90  gr. 

Azotate  de  potasse 10  gr. 


Triturez  l'azotate  d’argent  avec  l’azotate  de  potasse.  Faites  fondre  le  mélange  dans 
un  creuset  en  argent  ou  en  porcelaine  et  coulez  dans  une  lingotière. 
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Purification.  — L’azotate  d’argent  pris  dans  le  commerce  peut  avoir  été 
préparé  avec  de  l’acide  azotique  renfermant  de  l’acide  chlorhydrique;  dans 
ce  cas  il  renferme  une  combinaison  de  chlorure  et  d’azotate  d'argent;  cette 
combinaison  se  détruit  par  la  chaleur;  pour  purifier  cet  azotate,  on  le 
chauffe  doucement  dans  une  capsule  en  porcelaine;  on  chasse  ainsi  l’eau  et 
l’acide  interposés;  l’azotate  qui  reste  est  repris  par  l’eau  et  mis  à cristalliser. 

Quand  on  prend  de  l’azotate  d’argent  pur  pour  faire  une  liqueur  titrée,  il 
faut,  avant  de  le  peser,  le  sécher  complètement  en  le  chauffant  dans  une 
capsule  en  porcelaine. 

(L’existence  de  cette  combinaison  d’azotate  et  de  chlorure  d’argent  décom- 
posable  par  la  chaleur  nous  montre  que  quand  on  purifie  l’acide  azotique  de 
l’acide  chlorhydrique  qu’il  renferme  au  moyen  de  l’azotate  d’argent,  il  faut 
décanter  la  liqueur  avant  de  distiller;  en  effet,  si  l’on  ne  prend  pas  cette 
précaution,  le  produit  distillé  renferme  de  l’acide  chlorhydrique.) 

Propriétés  physiques.  — L’azotate  d’argent  cristallise  en  tables  appartenant 
au  système  du  prisme  droit  à base  parallélogramme.  Les  tables  sont  d’autant 
plus  grandes  que  la  solution  était  plus  acide;  elles  sont  anhydres,  incolores, 
transparentes,  inaltérables  à l’air,  solubles  dans  une  partie  d’eau  à 15°  et  dans 
une  demi-partie  d’eau  bouillante,  dans  10  parties  d’alcool  à la  température 
de  lo°  et  dans  4 parties  d’alcool  bouillant. 

La  lumière  seule  ne  l’altère  pas;  mais  en  présence  des  matières  orga- 
niques, elle  le  réduit. 

Il  fond  vers  200°;  au  rouge  il  se  transforme  d’abord  en  azotite,  puis  se 
décompose. 

Propriétés  chimiques.  — Un  mélange  de  phosphore  ou  de  soufre  et  d’azo- 
tate d’argent  détone  par  le  choc.  Le  phosphore  réduit  sa  solution  même  à 
froid  et  dans  l’obscurité. 

Le  charbon  le  réduit  à chaud  ou  sous  l’influence  de  la  lumière. 

L’hydrogène  ne  le  réduit  pas  ou  peut-être  très  lentement. 

L’argent  pulvérisé  se  dissout  dans  l’azotate  d’argent  et  donne  des  compo- 
sés comparables  à ceux  que  fournit  le  plomb  en  réagissant  sur  l’azotate  de 
plomb;  l’argent  s’oxyde  aux  dépens  d’une  partie  de  l’oxygène  de  l’acide 
azotique,  et  donne  une  solution  d’un  jaune  clair,  qui,  évaporée  et  reprise 
par  1 eau,  fournit  un  azotite  neutre  et  un  azotite  basique  jaune. 

Le  cuivre  précipite  l’argent  de  la  solution  d’azotate  d’argent. 

Le  gaz  ammoniac  se  combine  avec  ce  sel  à l’état  solide  et  donne  un  com- 
posé ayant  pour  formule  AzO'Ag,  3AzH:!;  ce  composé  est  soluble  dans 
l’eau;  la  chaleur  en  fait  dégager  le  gaz  ammoniac. 

L ammoniaque  en  solution  donne  le  même  composé. 


Préparez  de  même  des  crayons  contenant  un  tiers,  une  moitié  ou  un  quart  d'azotate 
d’argent.  » (Codex  1884.) 
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Un  grand  nombre  de  bases  en  précipitent  l'oxyde  d’argent. 

L’azotate  d’argent  s’unit  aux  cyanures  de  mercure,  de  cuivre  et  d’argent. 
AzO:!Ag,HgCy1 2  — AzCFAg^uCy*  — AzO:iAg2.AgCy.  Ce  dernier  corps  détone 
par  la  chaleur.  11  se  combine  aussi  avec  les  chlorure,  bromure  et  iodure 
d’argent. 

Les  substances  organiques  le  réduisent;  des  cristaux  d’azotate  d’argent 
enveloppés  et  conservés  dans  du  papier  se  décomposent  peu  à peu,  sans 
perdre  leur  forme,  en  argent  métallique. 

Conservation.  — L’azotate  d’argent  cristallisé  doit  être  conservé  dans  un 
flacon  bouché  à l’émeri.  Les  cylindres  de  pierre  infernale  sont  enfermés  dans 
des  llacons  avec  des  graines  de  lin  ou  de  la  semence  de  psyllium  destinées  à 
empêcher  qu'ils  ne  se  brisent  par  le  choc  : ces  graines  font  éprouver  une 
décomposition  à l’azotate  d’argent,  et  se  recouvrent  d’un  enduit  d’argent 
métallique  et  même  d’azotate;  aussi  ne  doit-on  pas  les  employer  ultérieure- 
ment pour  faire  de  la  farine  de  lin.  Quand  la  graine  de  lin  est  mal  séchée, 
l’altération  est  beaucoup  plus  profonde  et  plus  rapide. 

M.  Barillé  qui  s’est  occupé  de  cette  question  a constaté  que  lin,  millet, 
coriandre,  psyllium,  etc.,  altéraient  l’azotate  d'argent  et  a proposé  de 
remplacer  ces  corps  par  la  pierre  ponce  granulée. 

Altérations.  Falsifications.  Essai. — L’azotate  d’argent  cristallisé  ou  fondu 
peut  être  altéré  par  du  cuivre,  et  falsifié  par  des  azotates  de  potasse,  de 
plomb,  de  zinc  et  de  l’eau;  la  pierre  infernale,  quand  elle  est  colorée,  a 
encore  le  privilège  de  pouvoir  être  additionnée  de  plombagine,  de  peroxyde 
de  manganèse  et  d’ardoise  pilée. 

Codex.  « La  solution  d’azotate  d’argent  cristallisé  ne  doit  pas  bleuir  par 
l’ammoniaque.  La  pierre  infernale  doit  présenter  une  cassure  cristalline 
rayonnée  ; elle  doit  donner  avec  l’eau  distillée  une  dissolution  incolore  ; elle  est 
entièrement  soluble  dans  ce  liquide  ou,  lorsqu’elle  laisse  un  faible  résidu,  ce 
dernier  doit  se  redissoudre  complètement  dans  l’acide  azotique  sans  le 
colorer.  » 

L’excès  d’eau  se  reconnaît  à ce  que  l'azotate  peut  mouiller  le  papier  non 
collé.  Si  on  voulait  connaître  la  nature  de  la  fraude,  on  ferait  une  solution 
du  sel;  le  résidu,  s’il  y en  avait  un,  serait  examiné  à part;  la  liqueur  serait 
précipitée  par  l’acide  chlorhydrique;  la  liqueur  décantée  serait  soumise  à 
l’examen  par  les  procédés  de  l’analyse  qualitative. 

Si  l’on  ne  tient  pas  à connaître  la  nature  du  résidu,  le  procédé  le  plus 
simple  pour  s’assurer  de  la  valeur  de  ce  corps  consiste  à le  doser  (1). 


(1)  On  pèse  lor, 700  du  sel  à essayer,  on  lait  avec  l’eau  distillée  un  volume  de  100  C.C., 

on  neutralise  la  liqueur  si  elle  est  acide,  en  ajoutant  un  petit  excès  de  carbonate  de 
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Réactif.  — Dans  les  laboratoires,  la  solution  d 'azotate  d'argent  à 1/20  est 
fréquemment  employée;  on  emploie  aussi  quelquefois  l’azotate  d argent 
ammoniacal;  pour  le  préparer  on  ajoute  à la  solution  précédente  de  1 am- 
moniaque jusqu'à  ce  que  le  précipité  d’abord  formé  se  soit  redissous;  il  ne 
faut  pas  ajouter  d’excès  d’ammoniaque. 

Usages.  — On  l’emploie  en  photographie,  pour  teindre  les  cheveux  en  noir, 
pour  faire  une  encre  à marquer  le  linge. 


Usages  médicaux.  — • Nous  avons  déjà  indiqué  l’emploi  de  l’azotate  d’argent 
en  tant  que  sel  d’argent;  il  est  également  employé  comme  caustique. 

L’azotate  d’argent  appliqué  sur  la  peau  la  noircit  par  suite  d un  dépôt 
d’argent  réduit;  l’épiderme  noirci  et  mortifié  tombe  quelques  jours  plus 
tard.  Appliqué  sur  une  muqueuse  sèche,  l’azotate  d’argent  produit  le  même 
effet;  si  la  muqueuse  est  humide,  tous  les  liquides  de  l’organisme  contenant 
du  chlorure  de  sodium,  le  point  de  contact  blanchit  et  prend  ensuite  un 
aspect  violacé,  par  suite  de  la  formation  de  chlorure  d’argent  qui  est  blanc 
d’abord  et  devient  ensuite  violet  sous  l’influence  de  la  lumière.  Enfin,  lorsque 
l’azotate  d’argent  a été  appliqué  sur  une  plaie,  une  eschare  blanche  apparaît  ; 
elle  est  formée  de  chlorure  et  d’albuminate  d’argent,  car  on  sait  que  l’albumine 
se  trouve  en  plus  ou  moins  grande  quantité  dans  les  liquides  qui  humectent 
les  plaies.  Il  ne  se  forme  donc  pas,  à proprement  parler,  une  eschare,  mais 
plutôt  une  sorte  d’enduit  qui  préserve  les  tissus  sous-jacents;  cela  nous 
explique  comment  on  peut  laisser  à demeure,  pendant  un  temps  prolongé, 
un  crayon  d’azotate  d’argent  en  contact  avec  divers  organes.  Toutefois,  il 
faut  ajouter  que  l’azotate  d’argent  appliqué  sur  le  vif  produit  une  douleur 
considérable.  Ce  caustique  est  très  fréquemment  employé.  Trousseau  expli- 
quait ses  effets  par  l'irritation  substitutive  ; peut-être  l’explication  est-elle 


hasardée  ; ce  que  nous  savons,  c’est  que  l’azotate  d’argent  resserre  les 
vaisseaux  lorsqu’il  est  appliqué  en  solution  étendue  sur  une  muqueuse,  qu  il 
coagule  les  matières  putrides  et  que  c’est  un  antiseptique  d’autant  plus 
puissant  qu’il  est  employé  en  solution  moins  étendue,  qu’il  est  caustique  en 
solution  concentrée  ou  à l’état  solide,  qu’il  détruit  les  éléments  anatomiques 
sur  lesquels  il  est  appliqué,  et  qu’il  modifie  la  vitalité  des  éléments  anato- 
miques voisins. 


chaux  ; on  en  prend  10  G. G.  que  l’on  introduit  dans  un  vase  à précipité  ; on  ajoute 
2 gouttes  d’une  solution  à 1/20  de  chromate  de  potasse;  il  se  l'orme  un  précipité 
rouge  ; au  moyen  de  la  burette  graduée  par  1/10  de  C.C.,  on  ajoute  peu  à peu  et  en 
agitant  la  solution  normale  décime  de  chlorure  de  sodium  (5gp,8o0  pour  1000  G.C. 
jusqu’à  ce  que  le  précipité  rouge  qui  s’était  d’abord  formé  disparaisse;  la  simple 
lecture  de  la  burette  donne  la  richesse  en  centièmes  du  sel  à essayer. 

Voyez  encore,  page  663,  les  diverses  méthodes  de  dosage  de  l'argent. 
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Emploi.  — Ces  données  expliquent  l’emploi  de  ce  sel  dans  les  inflamma- 
tions simples  des  muqueuses,  conjonctivite,  coryza,  inflammation  des 
muqueuses  du  vagin,  du  col  utérin,  du  canal  de  l’urèthre,  de  la  vessie,  dans 
les  inflammations  purulentes  et  virulentes,  ophthalmie  purulente  des  nou- 
veau-nés, ophthalmie  blennorrhagique , blennorrhagie,  dans  les  plaies 
sordides  et  atoniques,  ulcères  sanieux  et  dysenteries  chroniques,  ozène,  etc. 

L’azotate  d’argent  est  employé  topiquement  à tous  les  degrés,  depuis  la 
dilution  la  plus  faible  jusqu’à  l’état  solide.  Les  solutions  de  1 à 3 millièmes 
sont  prescrites  dans  les  inflammations  bénignes,  par  exemple  dans  la  con- 
jonctivite légère  et  même  dans  la  conjonctivite  granuleuse,  dans  le  choléra, 
diverses  affections  gastriques.  Quand  l’inflammation  est  plus  forte  et  surtout 
qu’elle  est  purulente,  on  emploie  des  solutions  plus  concentrées,  celles  de 
1/100  à 1/30.  La  solution  à 1/15  a été  employée  par  Velpeau  pour  faire 
avorter  l’ophthalmie  purulente  ; elle  peut  être  appliquée  sur  la  pourriture 
d’hôpital,  et  sur  les  ulcères  sanieux  et  indolents.  On  pratique  alors  ce  qu’on 
appelle  une  cautérisation  en  nappe. 

Le  crayon  d’azotate  d’argent  s’emploie  dans  les  inflammations  chroniques 
siégeant  soit  à la  surface  du  col  utérin,  soit  dans  sa  cavité  ; on  a même 
cautérisé  la  muqueuse  de  la  vessie. 

Quand  on  touche  les  plaies  avec  l’azotate  d’argent  solide,  on  l’applique  de 
diverses  manières  ; on  l’applique  sans  ménagement  pour  cautériser  une  plaie 
faite  avec  un  instrument  malpropre,  ou  pour  modifier  le  col  de  l’utérus  ; on 
le  passe  assez  fortement  sur  les  parties,  quand  on  veut  réprimer  les  bourgeons 
charnus  ; enfin  on  l’applique  doucement  à la  superficie  des  plaies  atoniques 
qu’on  veut  vivifier. 

Quelquefois,  surtout  pour  toucher  les  yeux,  on  emploie  les  crayons  mitigés , 
c'est-à-dire  additionnés  d’azotate  de  potasse. 

Toxicologie.  — L’empoisonnement  par  ce  corps  est  rare  ; il  est  quelquefois 
suicide,  le  plus  souvent  accidentel  ; introduit  dans  l’estomac,  une  partie  se 
transforme  en  chlorure  et  en  albuminate  ; l’autre  partie  agit  sur  les  parois 
stomacales  par  ses  propriétés  irritantes  ; enfin  une  certaine  quantité  est 
absorbée  soit  à l’état  de  chlorure  ou  d’albuminate,  soit  à l’état  d’azotate  ; en 
effet,  on  peut  le  retrouver,  après  un  empoisonnement  aigu,  dans  le  sang  et 
dans  le  foie.  Toutefois  le  poison  se  retrouve  en  majeure  partie  à l’état  de 
chlorure  blanc  ou  de  sulfure  noir  dans  le  contenu  intestinal. 

Les  symptômes  de  cet  empoisonnement  sont  peu  connus  ; les  parties 
externes  qui  ont  été  en  contact  avec  ce  sel  sont  colorées  en  noir;  les  lésions 
ne  sont  connues  que  par  les  expériences  sur  les  animaux  ; la  muqueuse  gas- 
trique présente  des  taches  blanches  dues  au  dépôt  de  chlorure  d’argent,  des 
eschares  grisâtres  semblables  à celles  que  produit  le  crayon  d’azotate  d’ar- 
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Sent;  cette  muqueuse  peut  même  se  trouver  réduite  en  bouillie.  La 
muqueuse  intestinale  est  colorée  en  noir  par  le  sulfure  d’argent. 

Traitement.  — Les  vomissements  se  produisent  en  général  avec  facilité 
après  1 ingestion  d’azotate  d’argent  ; il  faut  donc  surtout  neutraliser  le  poison  ; 
on  administre  de  l’eau  salée  et  de  l’eau  albumineuse  ou  du  lait  et  on  favorise 
les  vomissements.  Les  purgatifs  huileux  seront  prescrits  dans  la  suite. 

Recherche.  — L’argent  ne  se  trouve  pas  à l’état  normal  dans  l’économie, 
cependant  on  a dit  qu’il  pouvait  s’y  trouver  en  quantités  infinitésimales  prove- 
nant du  sel  marin  ; on  a en  effet  constaté  la  présence  de  l’argent  dans  les  eaux 
de  la  mer;  il  faut  aussi  s’informer  si  le  sujet  a été  soumis  à une  médication 
argentique  et  se  rappeler  que  l’argent  ne  s’élimine  qu’avec  une  extrême  lenteur. 

La  recherche  doit  porter  sur  les  vomissements,  le  contenu  du  tube  digestif, 
le  foie,  les  reins  et  les  urines. 

On  peut  détruire  les  matières  par  l'acide  chlorhydrique  et  le  chlorate  de 
potasse  ; dans  ce  cas,  la  liqueur  pourra  être  trouble  ou  se  troubler  par  refroi- 
dissement , le  précipité  produit  sera  lavé,  mélangé  avec  du  carbonate 
^dique,  puis  à de  1 azotate  sodique  ; on  fera  déflagrer  la  masse  dans  un 
creuset  de  porcelaine  ; l’argent  sera  complètement  réduit  à l’état  métallique. 
Le  résidu  est  repris  par  l’eau  ; les  eaux  de  lavage  peuvent  renfermer  un  peu 
d argent  si  1 opération  n a pas  été  bien  conduite  ; il  ne  faudra  les  rejeter 
qu  après  s être  assuré  de  1 absence  de  ce  métal  ; l’argent  métallique  sera 
dissous  dans  un  peu  d’acide  azotique,  et  avec  ce  liquide,  il  sera  facile  de 
constater  les  caractères  des  sels  d’argent.  La  liqueur  sera  soumise  à l’action 
de  1 hydrogène  sulfuré.  Nous  savons  comment  avec  le  sulfure  d’argent  nous 
obtiendrons  les  réactions  des  sels  argentiques. 

On  pourra  encore  recourir  au  procédé  de  déflagration  par  l’azotate  de 
potasse  ; on  obtiendra,  suivant  la  température,  du  chlorure  d’argent  (parfois 
même  de  1 azotate)  ou  de  1 argent  métallique  ; ce  dernier  cas  se  présentera 
lorsque  la  liqueur  renferme  un  excès  de  base. 

Taches.  — Les  taches  noires  produites  sur  la  peau  par  l’azotate  d’argent 
se  reconnaissent  très  facilement  ; elles  ne  se  dissolvent  pas  dans  les  acides 
étendus  comme  les  taches  d’encre,  mais  s’éclaircissent  ou  disparaissent 
quand  on  les  humecte  avec  du  cyanure  de  potassium  ou  de  l’hypochlorite  de 
•soude.  Celles  dues  à lencre  d’imprimerie  se  ramollissent  quand  on  les  frotte 
.avec  de  1 huile  d amandes  douces  et  peuvent  être  enlevées  en  partie. 

Cheveux  colorés  en  noir.  — Il  suffit  d’incinérer  les  cheveux  et  d’examiner 
les  cendres  pour  reconnaître  si  l’on  s’est  servi  d’une  préparation  argentique 
dans  le  but  de  leur  communiquer  une  couleur  noire  ; pour  cet  usage,  on 
emploie  aussi  assez  fréquemment  les  solutions  de  divers  sels  de  plomb. 
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Historique.  — Le  bismuth  est  connu  depuis  1529  ; mais  il  n'a  été  bien 
étudié  qu’au  commencement  de  ce  siècle. 

Etat  naturel.  — Le  bismuth  natif  jouit  des  mêmes  propriétés  que  le 
bismuth  du  commerce  ; il  se  présente  en  petites  masses  lamelleuses  offrant. 


Fig.  374.  — Bismuth.  Préparation. 


des  clivages  faciles,  parallèlement  aux  faces  d’un  octaèdre  régulier;  il  se 
trouve  au  milieu  d'une  gangue  quartzeuse.  Sa  densité  est  9,73  ; sa  dureté 
varie  de  2 à 2,5.  On  ne  le  connaît  qu’en  très  peu  de  contrées.  Son  gisement 
principal  est  en  Saxe,  où  il  forme  des  dendrites  ramuleuses  au  sein  d’un 
jaspe  brun-rougeâtre.  Presque  partout  il  est  associé  à la  cobaltine  et  à 
l’argent. 

On  connaît  du  bismuth  arsénié , telluré , silicaté , etc. 

Le  sulfure  de  bismuth  est  exploité  dans  la  Corrèze,  à Meymac;  mais  la 
métallurgie  n’en  étant  pas  bien  établie,  nous  n’en  parlerons  pas. 

Préparation.  — L’extraction  du  bismuth  consiste  dans  une  simple  liquation 
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des  minerais  contenant  ce  métal  à l’état  natif.  En  Saxe,  cette  opération  se 
lait  dans  des  tubes  de  tonte  inclinés  (fig.  374).  Le  bismuth  ainsi  préparé  ren- 
ferme du  soufre,  quelques  métaux  étrangers  et  souvent  de  l’arsenic  en 
quantité  assez  considérable. 

1 urimcation.  Le  Codex  de  18GG  le  faisait  purifier  par  fusion  répétée  avec 
1 azotate  de  potassium  (1). 

I our  obtenir  du  bismuth  chimiquement  pur,  il  faut  réduire,  par  le  cyanure 
de  potassium,  le  sous-azotate  de  bismuth  obtenu  au  moyen  de  l'azotate  de 
bismuth  cristallisé  pur. 

Classe x a signalé  la  présence  constante  du  plomb  dans  les  composés  bis- 
muthiques prétendus  purs. 

Propriétés  physiques.  Le  bismuth  cristallise  avec  une  grande  facilité  et  se 
présente  alors  en  trémies  formées  de  rhomboèdres  se  rapprochant  beaucoup 
du  cube  , la  surface  de  ces  cristaux  est  lortement  irisée  par  suite  de  la  for- 
mation d une  pellicule  d oxyde.  Pour  1 obtenir  cristallisé,  on  le  fond  et  on  le 
laisse  îefroidir  lentement  ; quand  la  surface  a commencé  à se  figer,  on  la  perce 
au  moyen  d un  1er  rouge,  et  on  décante  la  portion  restée  liquide.  11  est  blanc 
avec  reflet  rosé  et  texture  très  lamelleuse,  cassant,  d’une  densité  de  9,82  et 
fusible  à 264".  Par  compression  sa  densité  diminue  au  lieu  d’augmenter  et 
devient  9.73  ; il  se  dilate  beaucoup  au  moment  de  sa  solidification  ; sa  con- 
ductibilité calorifique  est  6,1  (Ag  = 100),  électrique  1,8  : sa  chaleur  spécifique 
est  0,3084;  son  coefficient  de  dilatation  est  0,001341.  Soumis  à une  haute 
température,  il  peut  être  distillé  dans  un  courant  d’hydrogène. 

Propriétés  chimiques.  — Par  son  exposition  à 1 air,  le  bismuth  se  ternit 
rapidement,  mais  cette  oxydation  reste  toute  superficielle  ; au  rouge,  sa  sur- 
face se  recouvre  rapidement  à l’air  d’une  pellicule  verte  ou  jaune  d’or  s’il  est 
pur,  rouge,  violette  ou  bleue  s’il  est  impur;  au  rouge  blanc,  il  brûle  avec 
une  flamme  bleue. 

II  se  combine  directement  au  soufre,  au  chlore,  au  brome  et  à l’iode. 

Dans  1 eau  pure,  il  est  inaltérable  ; si  l’eau  est  aérée,  il  s’oxyde  comme  à 


(1)  « Bismuth  du  commerce 200  gr. 

Azotate  de  potasse 20  Irr 

Réduisez  les  deux  substances  en  poudre  line,  et  mêlez  intimement  la  totalité  du 
bismuth  avec  la  moitié  de  1 azotate  de  potasse.  Introduisez  le  mélange  dans  un  creu- 
set; chauffez  lentement  jusqu’au  rouge  et  laissez  refroidir.  Le  bismuth  occupera  la 
pai  tic  inférieure  du  creuset.  Séparez-le  de  la  scorie  qui  le  recouvre  et  après  l’avoir 
pulvérisé  de  nouveau  et  mêlé  à la  seconde  moitié  de  l’azotate  de  potasse,  soumettez- 
le  à un  second  traitement  en  tout  semblable  au  premier.  Le  bismuth  ainsi  obtenu 
n es i pas  chimiquement  pur,  mais  il  ne  contient  pas  d’arsenic,  et  on  peut  l’employer 
en  vet  état  pour  les  diverses  préparations  pharmaceutiques  dont  il  est  la  base.  » 
(Codex  1866.) 

En  grand,  on  peut  utiliser  le  même  procédé,  en  opérant  dans  des  vases  en  fonte 
et  en  brassant  à deux  reprises  100  kilogrammes  de  bismuth  avec  3 kilogrammes  à 
chaque  fois  d’azotate  potassique. 
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l’air  ; si  elle  renferme  de  l’acide  carbonique,  il  se  sépare  des  paillettes  de 
sous-carbonate. 

L’acide  sulfurique  ne  l’attaque  que  très  difficilement  ; l’acide  chlorhy- 
drique se  comporte  de  même,  mais  il  suffit  d’une  trace  d’acide  azotique  pour 
rendre  l’attaque  très  facile. 

D’après  Andrews,  le  bismuth  en  contact  avec  l’acide  azotique  de  1,4  de 
densité  l'attaque  très  vivement;  mais  si  on  le  touche  avec  une  lame  de  pla- 
tine, il  devient  passif,  l’attaque  cesse  pour  ne  recommencer  que  lorsque  le 
contact  du  platine  cesse;  cependant,  pendant  cette  passivité,  le  bismuth 
se  recouvre  d’une  couche  brune  d’oxyde  bismutheux. 

Caractères.  — Les  sels  de  bismuth  précipitent  en  brun-marron  par  l’hydro- 
gène sulfuré  ; le  précipité  est  insoluble  dans  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  ; il  se 
dissout  dans  l’acide  azotique  étendu  de  son  volume  d’eau  ; la  liqueur  ne 
précipite  ni  par  l'acide  sulfurique,  ni  par  l'acide  chlorhydrique  ; mais  avec 
l’ammoniaque  elle  donne  un  précipité  blanc.  Ce  précipité  redissous  dans 
AzO’H  donne  les  caractères  suivants  appartenant  aux  autres  sels  de  bis- 
muth. 

l°Avec  l’hydrogène  sulfuré,  précipité  noir-brunâtre. 

i2ü  Les  alcalis  et  leurs  carbonates  donnent  naissance  à des  précipités  blancs 
«l’hydrate  ou  de  carbonate  basique.  Le  carbonate  d’ammoniaque  ne  redissout 
«[uc  des  traces  du  précipité,  même  quand  il  est  en  grand  excès;  ce  caractère 
le  distingue  du  cuivre  ; 

3°  L’eau  en  excès  produit  un  précipité  de  sel  basique  ; l’alcool  ne  trouble 
pas  les  solutions  chlorhydriques  de  bismuth,  comme  il  le  fait  pour  celles  du 
plomb  ; 

4°  Le  chroinate  de  potasse  donne  un  précipité  jaune  ; le  précipité  est  inso- 
luble dans  la  potasse,  et  soluble  dans  l'acide  acétique; 

5°  L’iodure  de  potassium  donne  un  précipité  jaune-brunâtre  qui  passe  au 
rouge  lorsqu’on  ajoute  de  l’eau; 

6°  Les  sels  de  bismuth  chauffés  au  chalumeau  se  réduisent  en  un  globule 
métallique  blanc  cristallin.  Si  on  les  chauffe  à la  flamme  d’oxydation,  ils 
donnent  un  enduit  jaune  ; 

7°  Avec  le  réactif  iodo-cinclionique  (cinchonine  1 — IK2,  — eau  100)  on 
obtient  un  précipité  jaune-orangé  qui  permet  de  retrouver  1/500  000  de  métal. 
Le  précipité  est  soluble  dans  l’alcool.  Pour  bien  réussir,  il  faut  employer  le 
réactif  en  excès,  éviter  un  trop  grand  excès  d’acide  azotique  et  surtout  la  pré- 
sence des  acides  sulfurique  et  chlorhydrique.  Les  autres  métaux  de  cette 
section  précipitent  aussi  par  ce  réactif,  mais  le  précipité  ne  présente  pas  les 
mêmes  propriétés. 

Dosage.  — Le  bismuth  est  le  plus  souvent  dosé  à l’état  d’oxyde;  quand  la 
liqueur  ne  renferme  que  de  l’acide  azotique,  on  précipite  à chaud  par  le 
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carbonate  d’ammoniaque,  on  recueille  le  précipité,  on  le  lave,  on  le  sèche  et 
on  le  calcine  pour  transformer  le  carbonate  en  oxyde. 

Quand  la  liqueur  renferme  un  acide  autre  que  l'acide  azotique,  on  préci- 
pite par  l’hydrogène  sulfuré,  ou  bien  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  après 
neutralisation  par  l’ammoniaque  ; le  précipité  lavé  est  traité  encore  humide 
par  l’acide  azotique  de  concentration  moyenne  ; on  filtre  la  liqueur  et  on 
précipite  comme  plus  haut  par  le  carbonate  d’ammoniaque. 

Un  deuxième  procédé  consiste  à doser  le  bismuth  à l’état  de  phosphate  en 
prenant  les  précautions  que  nous  avons  indiquées  à propos  du  dosage  de 
1 acide  phosphorique  ; il  ne  faut  pas  que  la  liqueur  contienne  d’autre  acide 
que  1 acide  azotique  et  il  faut  éviter  la  présence  des  sels  ammoniacaux. 

On  peut  encore  acidifier  la  liqueur  par  l’acide  acétique,  ajouter  un  excès 
d acétate  de  sodium,  puis  un  volume  déterminé  d’une  solution  titrée  de  phos- 
phate sodique  ; on  filtre  et  dans  la  liqueur  on  dose  l’excès  de  phosphate  so- 
dique  au  moyen  de  la  liqueur  titrée  d’urane. 

On  a encore  dosé  le  bismuth  : 1°  par  le  chromate  potassique  (soit  par  les 
poids,  soit  par  les  volumes)  ; 2°  par  l’oxalate  d’ammoniaque  ; 3°  par  précipita- 
tion à l’état  d’oxychlorure  de  bismuth,  etc. 

Séparation.  — On  sépare  le  bismuth  du  plomb  au  moyen  de  l’acide  sulfu- 
rique, de  l’argent  au  moyen  de  l’acide  chlorhydrique  et  du  mercure  au  moyen 
de  1 acide  phosphoreux  ; cet  acide  ramène  à chaud  les  sels  de  mercure  à l’état 
de  sel  mercureux,  mais  ne  réduit  pas  les  sels  de  bismuth. 

Essai.  — Le  bismuth  du  commerce  renferme  quelquefois  de  l’arsenic,  du 
soufre,  du  cuivre,  du  fer  et  très  souvent  aujourd’hui  du  plomb,  de  l’argent 
et  de  1 antimoine.  Pour. y retrouver  l’arsenic  et  le  soufre,  on  le  fait  fondre 
au  rouge  avec  1/120  de  son  poids  d azotate  potassique  qui  fait  passer  ces  deux 
éléments  à lé  ta  t de  sulfate  et  d arséniate  potassiques.  On  reprend  par  l’eau 
chaude  les  scories  qui  restent  au-dessus  du  bismuth  métallique;  la  liqueur 
donnera  avec  le  chlorure  de  baryum  un  précipité  blanc  insoluble  dans  les 
acides,  s il  y a de  1 acide  sulfurique,  et  avec  l’azotate  d’argent  un  précipité 
rouge  brique  dans  le  cas  de  l’arsenic  en  quantité  notable  ; si  la  quantité 
était  minime,  la  liqueur  serait  chauffée  avec  de  l’acide  sulfurique  pour 
chasser  les  composés  azotés,  puis  introduite  dans  l’appareil  de  Marsh. 

Pour  constater  la  présence  des  métaux,  le  bismuth  sera  dissous  dans  l’acide 
azotique,  de  manière  à obtenir  une  liqueur  peu  acide  ; s’il  y a un  résidu 
blanchâtre,  il  est  du  à l’antimoine;  on  filtre  la  liqueur,  on  l’étend  de  beau- 
coup d eau  distillée  pour  séparer  la  majeure  partie  du  bismuth;  on  filtre, 
on  concentre  la  liqueur;  l’acide  sulfurique  y produira  un  précipité  blanc 
dans  le  cas  du  plomb  ; 1 ammoniaque  fournira  un  précipité  brun  dans  le 
cas  du  1er  et  colorera  la  liqueur  en  bleu  dans  le  cas  du  cuivre. 
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Usages.  — La  présence  des  sels  de  bismuth  (0gr,10  par  litre  de  moût)  em- 
pêche les  fermentations  secondaires  pendant  la  fermentation  alcoolique. 

Toxicologie.  — Ce  corps  n’est  pas  toxique  ; cependant,  d’après  Rabuteau, 
les  composés  solubles  de  bismuth  seraient  loin  d’être  inoffensifs,  et  le  tar- 
trate  de  bismuth  et  de  potasse  (émétique  de  bismuth)  serait  plus  actif  que 
l’émétique  ordinaire. 

Dalché  et  Villejean  o ii t observé  des  accidents  toxiques  à la  suite  de  pan- 
sements au  sous-nitrate  de  bismuth. 

Balzer,  à la  suite  d’injections  sous-cutanées  faites  avec  une  solution  de 
citrate  de  bismuth  et  d’ammoniaque,  a conclu  que  ces  sels  étaient  plus  actifs 
que  ceux  de  mercure. 

Les  accidents  sont  : une  stomatite  caractérisée  par  un  liséré  gingival,  brun- 
violacé,  noirâtre,  luisant,  et  des  taches  de  même  couleur  sur  la  face  interne 
des  lèvres  et  des  joues,  salivation  abondante,  odeur  de  la  bouche  fétide, 
urine  noirâtre,  entérite,  etc. 

11  se  localise  dans  le  foie;  il  s’élimine  par  le  foie,  la  rate,  les  urines  et  les 
fèces  ; l’élimination  est  très  lente  ; on  en  a retrouvé  neuf  mois  après  avoir 
cessé  l’ingestion. 

Pour  le  rechercher,  on  détruit  les  matières  par  l’acide  chlorhydrique  et  le 
chlorate  potassique;  la  liqueur  obtenue,  débarrassée  de  chlore  et  filtrée,  est 
soumise  à l’analyse  qualitative. 

ALLIAGES 
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Plomb 

Bismuth 

Étain 

Cadmium 
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Le  bismuth  forme  avec  le  mercure  un  amalgame  liquide. 

Le  bismuth  et  l’antimoine  donnent  un  alliage  qui,  comme  le  bismuth  lui- 
mème,  se  dilate  en  se  solidifiant. 


CHLORURES  DE  BISMUTH 


On  connaît  le  trielilorure  BiCF,  un  bichlorure  BiCl-et  un  chlorure  intermé- 
diaire BOCK 

On  prépare  le  premier  en  faisant  passer  un  courant  de  chlore  sur  le  bis- 
muth, ou  en  dissolvant  dans  de  l’acide  chlorhydrique  de  l’oxyde  de  bismuth, 
ou  bien  encore  en  distillant  un  mélange  de  bismuth  et  de  chlorure  mercu- 
rique. 

Ce  corps  forme  une  masse  blanche,  grenue,  opaque;  il  est  très  fusible, 
volatil,  déliquescent,  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique  ou  une  très  petite 
quantité  d’eau  ; une  plus  grande  quantité  d’eau  le  décompose  en  oxychlorure 
(BiOCl)  dont  la  composition  varie  suivant  laquantité  d’eau  employée.  Sous  le 
nom  d 'eau  de  riz,  les  parfumeurs  délivrent  souvent  un  mélange  de  cet  oxy- 
chlorure. d eau  de  rose  et  de  chlorure  mercurique. 


IODURE  DE  BISMUTH  BiU  ET  OXY-IODURE.  BiOl 

L iodure  de  bismuth  se  prépare  en  chauffant  le  bismuth  en  poudre  dans 
un  courant  de  vapeur  d iode.  Le  produit  se  sublime  en  grandes  lames 
hexagonales  brillantes,  d’un  gris  noir.  L’eau  froide  ne  l’altère  pas,  mais  l’eau 
bouillante  le  transforme  en  oxy-iodure  BiOI,  qui  se  produit  aussi  par  la  su- 
blimation de  l’iodure  à l’air. 

Astre  a repris  l’étude  des  oxy-iodures.  On  avait  avancé  qu’il  en  existait 
plusieurs  ; il  a démontré  qu’il  n’en  existait  qu’un  répondant  à la  formule  BOL 
Les  divers  procédés  employés  pour  le  préparer,  England,  Fischer,  Mayo,  etc., 
fournissent  des  produits  de  composition  variable. 

_ As  i re  a. recours  au  procédé  suivant  : il  prépare  d’abord  un  iodure  double  de 
bismuth  et  de  potassium,  en  épuisant  par  l’éther  acétique  le  mélange  obtenu 
par  trituration  d’une  molécule  d’azotate  neutre  de  bismuth,  pour  4 molé- 
cules d" iodure  de  potassium  et  50  C.C.  d’eau  ; on  abandonne  l’éther  acétique 
«à  l’évaporation  spontanée. 

Dix  grammes  Je  cet  iodure  double  sont  traités  par  4 litres  d’eau  froide,  on 
la\e  le  produit  obtenu  jusqu’à  ce  que  les  eaux  de  lavage  ne  contiennent  plus 
d’iode. 

Ce  corps  avait  été  préconisé  comme  un  agent  précieux  pour  les  pansements 
antiseptiques,  préférable  au  sous-azotate,  et  produisant  des  effets  analogues 
a ceux  de  1 iodoforme  ; il  a été  employé  dans  le  pansement  des  ulcérations 
d’origines  diverses,  chancre  mou,  balanite,  etc. 
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OXYDES  DE  BISMUTH 


On  connaît  les  combinaisons  Bi-O2  — Bi203  — Bi2Ol  et  Bi-O5  : à cette  der- 
nière correspond  un  acide  BiOTI. 

L’oxyde  BrO*  peut  être  considéré  comme  du  bismuthate  de  bismuthyle. 

PROTOXYDE  DE  BISMUTH  OU  BISMUTHYLE.  2BIO 

Il  se  produit  par  oxydation  incomplète  du  bismuth  à l’air,  au-dessous  de 
son  point  de  fusion.  C’est,  une  poudre  cristalline,  gris-noir,  brûlant  comme 
de  l’amadou  quand  on  la  chauffe  à l’air.  Ses  affinités  sont  très  faibles  et  on 
ne  connaît  pas  de  sels  correspondants. 


TRI-OXYDE  DE  BISMUTH.  BPO9 

On  le  trouve  dans  les  minerais  de  Meymac  (bismtithocre) . 

Ce  corps  s'obtient  à l'état  hydraté  BilIO2  en  précipitant  un  sel  de  bismuth 
par  un  alcali  ; en  portant  la  liqueur  à l’ébullition,  il  se  déshydrate. 

On  l'obtient  anhydre  en  chauffant  fortement  à l’air  le  bismuth,  ou  bien 
encore  en  calcinant  l’azotate  ou  le  carbonate  ; dans  la  calcination  du  bis- 
muth à l'air,  on  ne  l'obtient  pas  toujours  pur  ; il  se  forme  un  peu  d’anhydride 
bismuthique  qui  se  combine  avec  cet  oxyde. 

L’oxyde  de  bismuth  anhydre  est  d’un  jaune  pâle  ; on  peut  l’obtenir  en  petites 
aiguilles  brillantes;  il  est  inodore,  insipide;  sa  densité  est  8,2  ; il  est  inso- 
luble dans  l’eau  ; il  est  fixe  ; il  fond  au  rouge  ; fondu,  il  s’introduit  facile- 
ment dans  les  pores  des  creusets  comme  la  litharge;  aussi  l’a-t-on  quelque- 
fois employé  pour  la  coupellation. 

Le  soufre,  le  chlore,  le  carbone,  l’hydrogène  le  décomposent. 

11  perce  les  creusets  avec  encore  plus  de  facilité  que  la  litharge. 


PENTOXYDE  DE  BISMUTH.  Bi20:i 

Le  bismuth  a une  très  grande  analogie  avec  l’antimoine  ; aussi  comme  lui, 
donne-t-il  un  anhydride  bismuthique  et  des  acides  méta,  pyro  et  ortho-bis- 
muthiques. Nous  n’en  parlerons  que  pour  mémoire. 


AZOTATE  DE  BISMUTH  NORMAL 
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L 'anhydride  bismuthique  s’obtient  par  calcination  ménagée  des  acides 
bismuthiques. 

On  obtient  l’acide  bismuthique  Bi03H  en  faisant  passer  un  courant  de 
chlore  dans  de  l’eau  tenant  de  l’oxyde  de  bismuth  en  suspension. 

Cet  oxyde  bismuthique  peut  se  combiner  avec  l’oxyde  de  bismuth  BiO3,  BiO 
= Bi(l) 204;  ce  composé  a quelquefois  été  étudié  comme  un  oxyde  particulier 
de  bismuth  ; on  en  avait  fait  autant  pour  le  composé  analogue  de  l’anti- 
moine. 


SULFURES  DÉ  BISMUTH 

Il  existe  un  sulfure  de  bismuth  Bi2S2  que  l’on  peut  obtenir  en  chauf- 
fant des  proportions  convenables  de  soufre  et  de  bismuth.  Il  n’a  pas  grand 
intérêt. 


SULFURE  DE  BISMUTH.  Bi’S3 


État  naturel.  — Bismuthine.  Quand  ce  corps  est  pur,  il  est  gris  d’acier  et 
cristallisé  en  aiguilles  rhomboïdales.  Sa  densité  est  6,549  ; il  fond  au  chalu- 
meau et  donne  un  enduit  jaune  d’oxyde  de  bismuth.  A Meymac,  dans  la 
Corrèze,  ce  sulfure  a une  couleur  gris  de  plomb  légèrement  bleuâtre  qui  lui 
donne  quelque  peu  l’apparence  de  l’antimoine  sulfuré.  Son  poids  spécifique 
est  6,60. 

Préparation.  — On  le  prépare  en  faisant  passer  un  courant  d’hydrogène 
sulfuré  dans  un  sel  de  bismuth,  ou  en  fondant  du  soufre  avec  du  bismuth. 

Propriétés.  — Ce  corps  a une  structure  cristalline  et  il  est  isomorphe  avec 
le  sulfure  d’antimoine. 


AZOTATE  DE  BISMUTH  NORMAL 

(AzO3)3  Bi"',5II20  = 484 


Ce  sel  s’obtient  par  l’action  de  l’acide  azotique  sur  le  bismuth  (1) 


(l)  « Acide  azotique  officinal 460  gr. 

Eau  distillée 440  gr. 

Bismuth  purifié 200  gr. 
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ou  en  concentrant  les  eaux-mères  provenant  de  la  préparation  du  sous- 
azotate. 

On  obtient  ainsi  des  prismes  volumineux,  incolores  et  transparents,  appar. 
tenant  au  système  bi-oblique. 

Ces  cristaux  se  dissolvent  bien  dans  l'acide  azotique  ordinaire;  l’eau  pure 
les  décompose  comme  tous  les  sels  de  bismuth. 

Même  au-dessous  de  100°,  ce  sel  perd  de  l’eau  et  de  l'acide  azotique  : à 
140°,  une  grande  partie  de  l’acide  azotique  se  dégage  mais  sans  produire  de 
vapeurs  rutilantes  et  il  reste  un  sous -azotate  de  même  composition  que 
celui  du  Codex,  mais  anhydre.  Ce  dernier,  sous  l’influence  d’une  chaleur 
plus  élevée,  donne  de  l’oxyde  de  bismuth  et  des  vapeurs  nitreuses. 

On  en  fait  quelquefois  une  liqueur  azotique  servant  au  dosage  de  l’acide 
phosphorique  (1). 


AZOTATE  (SOUS-)  DE  BISMUTH 

Az03,Bi0,II-0  = 304 


Synonymie.  — Sous-nitrate  de  bismuth , magistère  de  bismuth.  Ce  sel 
peut  être  regardé  comme  de  l’ortho-azotate  de  bismuth  (AzOi)";  Bi,II20  ou 
l’ortho-azotate  acide  de  bismuthyle  AzOdl2  (BiO). 

Préparation.  — 1°  La  préparation  du  sous-nitrate  de  bismuth  par  le  pro- 
cédé du  Codex.  (2)  est  basée  sur  la  décomposition  par  l’eau  de  l’azotate  de  bis- 
muth ; les  lois  de  cette  décomposition  ont  été  étudiées  par  Ditte. 


Introduisez  peu  à peu  le  bismuth  pulvérisé  dans  l’acide  azotique  préalablement 
mélangé  avec  la  quantité  d’eau  prescrite,  et  laissez  la  dissolution  se  faire  à froid  en 
ne  [chauffant  que  vers  la  fin  de  l’opération.  Quand  le  dégagement  de  vapeurs 
nitreuses  a cessé  et  que  la  solution  est  complète,  ajoutez  de  l’eau  distillée  jusqu’à 
commencement  de  précipité  persistant.  Filtrez  et  concentrez  la  liqueur  jusqu'aux 
deux  tiers  de  son  poids,  ce  qui  correspond  sensiblement  à la  pellicule  : laissez  cris- 


talliser. » (Codex  1884.) 

(1)  Azotate  de  bismuth  cristallisé CG  gr. 

Acide  azotique  à 1,200  200  gr. 

Eau  Q.  S.  pour  1000  C.C. 


Chaque  C.C.  est  susceptible  de  précipiter  0gr,01  d’anhydride  phosphorique. 

(2)  « Lavez  les  cristaux  d'azotate  de  bismuth  avec  de  l’eau  acidulée  (1  partie  d'acide 

azotique  pour  4 parties  d’eau);  faitcs-les  égoutter  et  triturez-les  avec  quatre  fois  leur 
poids  d'eau.  Versez  la  bouillie  ainsi  obtenue  dans  20  parties  d’eau  bouillante,  en 
agitant  vivement.  Lavez  le  précipité  recueilli  sur  une  toile  avec  5 parties  d’eau  dis- 
tillée; exprimez-le  et  séchez-le  à une  douce  chaleur.  » (Codex  1881.) 
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Ditte  admet  l’existence  de  deux  sous-azotates  de  bismuth  : l’un  a pour  (“or- 
mule  AzObBiO  avec  1,  2,  3,  ou  4 molécules  d’eau,  suivant  la  température 
a laquelle  on  1 a desséché,  il  est  cristallin  ; l’autre  a pour  formule  Az03,2Bi0, 
il  est  amorphe. 

L azotate  normal  de  bismuth  (AzO'^BpoIPO  se  dissout  sans  décomposi- 
tion dans  1 eau  à 12’  contenant  par  litre  83  grammes  d’acide  azotique  libre 
(cette  quantité  d’acide  libre  varie  avec  la  température)  ; qu’arrivera-t-il  si  on 
verse  de  1 azotate  de  bismuth  cristallisé  en  excès  dans  de  l’eau?  Une  partie 
de  cet  azotate  sera  décomposée  en  sous-azotate  (dont  une  partie  se  dissou- 
dra et  1 autre  se  précipitera),  et  en  acide  azotique  libre  jusqu’à  ce  que  la 
liqueur  renferme  par  litre  83  grammes  d’acide  azotique  libre  ; l’autre  partie 
de  1 azotate  cristallisé  se  dissoudra  sans  aucune  décomposition  ; si  on  aug- 
mente la  proportion  d eau,  une  nouvelle  quantité  d’azotate  cristallisé  se 
décomposera  pour  maintenir  a la  liqueur  la  même  acidité  ; on  arrive  ainsi 
a ne  plus  avoir  la  moindre  proportion  d’azotate  cristallisé  en  dissolution.  Si 
on  continue  encore  l’addition  d’eau,  le  sous-azotate  AzO:1,  BiO,  nll-O,  qui  est 
d’autant  plus  soluble  dans  l’eau  que  sa  richesse  en  acide  azotique  libre  se 
îappioche  davantage  de  83  grammes  par  litre,  se  précipitera  proportion- 
nellement à la  quantité  d'eau  ajoutée. 

Que  devient  encore  notre  sous-azotate  Az03,Bi0,nH20  en  présence  d’un 
plus  grand  excès  d eau  ; à iroid,  nous  n’avons  pas  de  réaction  bien  sensible  ; 
mais  a la  température  de  1 ébullition,  il  se  produit  un  nouvel  équilibre  dont 


Ue  procédé  donne  un  produit  très  pur.  Quand  on  attaque  le  bismuth  arsenical 
par  l’acide  azotique,  on  obtient  (en  opérant  à froid  de  l’arsénite  de  bismuth  très 
soluble  qui  restera  dans  les  eaux-mères;  en  opérant  à chaud,  il  se  forme  de  l’arséniate 
de  bismuth  insoluble  que  1 on  séparera  par  le  filtre,  en  même  temps  que  les  acides 
antimonique  et  stannique,  s’il  j en  a,  et  même  une  partie  de  l’azotate  de  plomb,  si 
.ce  métal  existe  en  grande  quantité. 

Quand  on  fera  cristalliser,  le  plomb,  l’argent  et  le  cuivre  resteront  presque  en 
totalité  dans  les  eaux-mères. 

Les  cristaux  obtenus  sont  lavés  pour  enlever  les  impuretés  qui  les  souillent. 

On  verse  la  bouillie  dans  l’eau  bouillante,  parce  qu’il  faut  ainsi  employer  une 
moins  grande  quantité  d’eau  pour  transformer  l’azotate  en  sous-azotate  : en  effet,  à 
100°,  Ia  hqueur  doit  contenir  par  litre  plus  de  83  grammes  d’acide  azotique  libre 
poui  que  1 azotate  acide  de  bismuth  se  dissolve  sans  se  décomposer. 

Il  faut  avoir  grand  soin  de  n’employer  dans  toutes  ces  opérations  que  de  l’eau 
pure;  les  eaux  calcaires,  surtout  sulfatées,  précipiteraient  le  plomb  que  pourrait 
contenir  l’azotate  de  bismuth  (Riche). 

Ce  procédé  donne  un  bon  rendement,  soit  environ  115  grammes  de  sous-azotate 
pour  100  grammes  de  bismuth  métallique  pur;  on  retire  en  outre  30  grammes 
d’oxyde  en  précipitant  les  eaux-mères  et  les  eaux  de  lavage  par  l’ammoniaque. 
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le  mécanisme  est  absolument  semblable  à celui  que  nous  venons  d’étudier  et 
qui  se  passe  entre  : 

(a)  Le  sous-azotate  AzO',BiO,nIPO  jouant  ici  le  même  rôle  que  jouait  plus 
haut  l’azotate  cristallisé  ; 

( b ) Et  le  second  sous-azotate  Az03,2Bi0,  sur  lequel  l’eau  bouillante  ne 
paraît  pas  avoir  d’action,  jouant  le  rôle  du  sous-azotate  Az03,Bi0,nII20  dans 
la  première  réaction  étudiée  ; 

(c)  Une  liqueur  contenant  par  litre  4gl',50  environ  d’acide  azotique  libre. 

2°  M.  Adrian  après  dissolution  de  bismuth  dans  l’acide  azotique  étend 
d’eau  et  filtre  pour  séparer  l’arséniate  de  bismuth  ; il  ajoute  un  mélange 
d’acides  sulfurique  et  chlorhydrique  pour  éliminer  le  plomb  et  l’argent  ; il 
décompose  par  l’eau,  complète  la  décomposition  par  addition  d’ammoniaque 
et  de  bicarbonate  de  sodium,  mais  de  manière  que  la  liqueur  reste  acide, 
lave  à plusieurs  reprises  le  précipité  et  ajoute  un  peu  de  gomme  arabique 
à la  dernière  eau  de  lavage,  afin  de  donner  plus  de  consistance  aux  tro- 
chisques. 

3°  Lalieu  et  Descamps  précipitent  la  solution  filtrée  d’azotate  de  bismuth 
par  l’ammoniaque  qui  maintient  en  dissolution  l’argent  et  le  cuivre.  Le  pré- 
cipité est  hydraté  et  blanc  ; il  est  chauffé  avec  une  solution  de  soude  caus- 
tique qui  dissout  le  plomb  et  l’arsenic;  il  se  déshydrate  et  devient  jaune  ; 
après  lavage,  il  est  additionné  d’une  quantité  convenable  d’acide  azotique 
pour  le  transformer  en  sous-azotate. 

4°  Yvon  a préparé  un  sous-azotate  de  même  formule  mais  anhydre,  en 
chauffant  à 120°  l’azotate  normal. 

5°  Yvon  a encore  obtenu  le  sous-azotate  de  bismuth  en  triturant  dans  un 
mortier  de  verre  : 


Azotate  de  bismuth  cristallisé 100  gr. 

Carbonate  de  calcium 19,84 


On  ajoute  de  l’eau  ; on  jette  sur  un  filtre  et  on  lave  : le  produit  obtenu  est 
très  blanc  et  très  léger. 

Propriétés.  — « Le  sous-nitrate  de  bismuth  constitue  une  poudre  d’un  beau 
blanc  ; quand  il  est  pur,  il  résiste  à l’action  de  la  lumière,  mais  il  se  colore 
promptement  au  contact  de  certaines  matières  organiques.  Il  noircit  sous 
l'influence  des  émanations  sulfhydriques.  Il  est  insoluble  dans  l’eau,  à la- 
quelle il  communique  une  réaction  acide  ; entièrement  soluble  au  con- 
traire dans  l’acide  azotique,  sans  effervescence  ; 100  parties  renferment 
76.18  d’oxyde  de  bismuth,  17,42  d’acide  azotique  anhydre  et  o,80  d’eau.  » 
(Codex  1884.) 
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Dosage.  — 1°  Dosage  de  l'acide  azotique.  On  prend  un  gramme  du  sous- 
azotate  à analyser;  on  le  porte  à l’ébullition  pendant  dix  minutes  avec 
10  C.C.  liqueur  normale  alcaline  et  50  G.C.  d’eau;  on  laisse  refroidir;  on 
ette  sur  un  liltre  et  on  lave  : on  titre  au  moyen  d’une  liqueur  normale 
acide  ; on  détermine  ainsi  la  quantité  d’acide  azotique. 

2°  Oxyde  de  bismuth.  Par  calcination  dans  un  creuset  de  porcelaine  taré, 
on  détermine  le  résidu  qui  est  de  l’oxyde  de  bismuth. 

3°  Eau.  — L’eau  se  détermine  par  différence  ou  directement  à l’étuve  à 100°. 

Altérations.  Falsifications.  — Le  sous-azotate  de  bismuth  peut  être  altéré 
ou  falsifié  par  de  l’arsenic,  de  l’antimoine,  du  plomb,  de  l’argent,  du  cuivre, 
du  tellure,  du  chlorure  ou  du  sulfate  de  bismuth,  un  excès  d’oxyde  de  bis- 
muth ou  de  carbonate,  des  sels  de  chaux,  du  talc,  de  la  fécule,  etc. 

* 

Essai.  — 1°  Le  sous-azotate  de  bismuth  délayé  avec  un  peu  d’eau  et  addi- 
tionné d’acide  azotique  doit  se  dissoudre  complètement  sans  dégagement  de 
gaz  (COJ,  talc,  fécule,  sulfate  de  chaux). 

2°  Cette  solution  ne  doit  précipiter  ni  par  l’acide  sulfurique  dilué  (plomb, 
calcium),  ni  par  1 azotate  d'argent  (chlorures),  ni  en  jaune  par  le  molybdate 
d’ammoniaque  (phosphates). 

3°  On  fait  bouillir  le  sous-azotate  dans  un  ballon  avec  une  solution  de 
potasse  ; 1 ammoniaque,  s’il  y en  a,  se  dégage  : on  laisse  refroidir,  on  filtre  ; 
on  acidulé  par  l’acide  sulfurique  et  on  introduit  dans  l’appareil  de  Marsh  ; 
on  ne  doit  pas  obtenir  d’anneaux.  (Il  ne  faut  pas  traiter  le  sous-azotate  de 
bismuth  par  l’acide  sulfurique  et  introduire  dans  l’appareil  de  Marsh,  parce 
que,  d’après  Dragendorff,  les  composés  bismuthiques  diminuent  beaucoup 
la  sensibilité  de  l’appareil  de  Marsh.) 

Pour  rechercher  l’arsenic,  Glénard  chauffe  dans  un  tube  1 gramme  de 
sous-nitrate  de  bismuth  (pour  chasser  l’acide  azotique),  ajoute  de  0°r,  1 0 à 
0-  .20  d’acétate  de  potassium  et  chauffe  de  nouveau  ; en  présence  de  l’arsenic, 
on  obtient  une  odeur  de  cacodyle. 

On  pourrait  encore  avoir  recours  au  procédé  de  Reinscii. 

4J  Pour  rechercher  le  plomb,  on  peut  avoir  recours  au  procédé  de  Rose. 
(Traitement  par  1 acide  chlorhydrique  ; addition  d’acide  sulfurique  et  d’alcool) 
ou  au  procédé  électrolytique  de  Riche  ou  encore  au  procédé  de  Chapuis  basé 
sur  ce  que  le  chromate  de  plomb  est  soluble  dans  la  soude  et  insoluble 
dans  1 acide  acétique,  tandis  que  c’est  l’inverse  pour  le  chromate  de  bis- 
muth (I). 


(1)  A 3 grammes  de  sous-nitrate  de  bismuth,  on  ajoute  4 G.C.  d’une  solution  de 
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Quand  on  a constaté  que  le  sous-azotate  de  bismuth  répondait  à tous  ces 
essais,  on  procède  à son  titrage. 

Usages.  — Ce  corps  est  souvent  employé  comme  fard  ; mais  il  a l’incon- 
vénient de  noircir  par  les  vapeurs  sulfhydriques. 

Usages  médicaux.  — F ormes  pharmaceutiques. 

Cachets  ou  prises. 

Potion  ^ C’est  la  glycérine,  dans  la  proportion  de  4 pour  1,  qui  maintient 

Mixture  ( le  mieux  ce  corps  en  suspension. 

Après  son  introduction  dans  les  voies  digestives,  le  bismuth  est  absorbé 
en  petite  quantité,  grâce  à l’acide  chlorhydrique  du  suc  gastrique  ; on  a pu 
en  effet  en  déceler  sa  présence  dans  le  lait,  dans  les  urines  et  dans  presque 
tous  les  organes  ; mais  la  majeure  partie  chemine  dans  le  tube  digestif,  est 
encore  blanche  dans  l’intestin  grêle,  mais  devient  noire  dans  le  gros  intestin  ; 
en  effet  l’hydrogène  sulfuré  le  décompose,  le  transforme  en  sulfure  de  bis- 
muth et  met  l’acide  azotique  en  liberté  ; il  exerce  donc  dans  ce  cas  une 
double  action,  l'une  topique,  et  l’autre  absorbante.  Par  son  action  topique, 
il  modifie  le  fonctionnement  et  la  vitalité  des  surfaces  au  contact  desquelles 
il  se  trouve  ; il  diminue  les  sécrétions  dont  ces  surfaces  sont  le  siège,  favorise 
la  cicatrisation  de  celles  qui  sont  ulcérées,  et  fortifie  celles  qui  sont  ramol- 
lies. 11  en  résulte  le  rétablissement  des  fonctions  digestives,  la  disparition 
des  maux  d’estomac,  des  douleurs  d’entrailles  et  des  diarrhées.  Par  son 
action  absorbante,  il  s’empare  de  l’hydrogène  sulfuré  et  neutralise  les  détritus 
viciés  qui  peuvent  se  trouver  dans  le  tube  digestif. 

Le  sous-azotate  de  bismuth  est  prescrit  contre  les  digestions  laborieuses 
avec  tendance  à la  diarrhée,  dans  la  gastrite  subaiguë,  dans  la  gastrite 
chronique  et  dans  la  gastralgie  qui  se  complique  d’un  état  d’irritation  de  la 
membrane  muqueuse  de  l’estomac,  dans  les  gastralgies  accompagnées  de 
fétidité  de  l’haleine.  On  l’emploie  avec  avantage  dans  la  dysenterie  et  dans 
les  diarrhées  de  toute  nature,  surtout  dans  celles  qui  accompagnent  les 
maladies  où  s’effectuent  des  résorptions  septiques  ; on  en  a fait  le  plus  grand 
usage  dans  la  diarrhée  prémonitoire  du  choléra. 

Le  sous-nitrate  de  bismuth  s’emploie  un  quart  d’heure  avant  les  repas;  si  le 
malade  est  à la  diète,  on  peut  lui  en  faire  prendre  à un  moment  quelconque 
de  la  journée.  Quand  le  médicament  a déjà  produit  une  amélioration 


soude  caustique  à 0,10  et  assez  d’une  solution  de  cliromate  jaune  de  potassium  à 0,10r 
pour  qu’après  l’ébullition,  la  liqueur  soit  colorée  en  jaune;  on  fait  bouillir;  on 
décante  le  liquide  clair  sur  un  filtre;  on  recommence  le  même  traitement  et  on  jette 
le  tout  sur  un  filtre  : la  liqueur  est  additionnée  d’acide  acétique  jusqu’à  acidité 
franche,  le  cliromate  de  plomb  se  précipite  : avec  1/1000  de  plomb,  le  trouble  est 
très  net. 
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nolable,  il  ne  faut  pas  en  cesser  brusquement  l’emploi,  sous  peine  de  réci- 
dive, mais  en  diminuer  progressivement  les  doses  jusqu’au  retour  complet 
à l’état  normal. 

La  dose  pour  les  adultes  est  de  1 à 4 grammes  dans  les  24  heures,  poul- 
ies enfants  de  1 à 5 décigrammes.  M.  Monneret  a porté  la  dose  sans  incon- 
vénient à 50,  GO  et  même  80  grammes  par  jour.  Du  reste  ses  effets  varient 
beaucoup  suivant  son  état  d’agrégation  ; quand  il  est  trop  agrégé,  il  peut 
agir  à la  façon  d’un  purgatif  mécanique  ; aussi  serait-il  préférable  d’admi- 
nistrer le  sous-azotate  de  bismuth  après  l’avoir  lavé,  sans  le  dessécher. 

En  Angleterre  on  prépare  une  liqueur  de  bismuth  en  dissolvant  le  sous- 
azotate  dans  le  citrate  neutre  d’ammoniaque;  cette  modification  n’est  pas 
heureuse  ; elle  ne  facilite  pas  l’administration  de  ce  corps. 

Le  sous-azotate  de  bismuth  a été  également  employé  à l’extérieur  ; on 
l’emploie  dans  les  ophthalmies  catarrhales  à l’état  subaigu  et  chronique  ; on 
insuffle  dans  l’œil  10  ou  20  centigrammes  de  ce  sel  une  ou  deux  fois  par 
jour  ; quelquefois  on  saupoudre  de  la  même  manière  les  ulcères  sanieux  et 
ceux  qui  causent  de  vives  douleurs.  Il  calme  la  démangeaison  dans  certaines 
dartres,  telles  que  l’eczéma  chronique,  l’impétigo  ; il  accélère  même  la  gué- 
rison ; on  enduit  la  peau  avec  un  mélange  d’eau  et  de  sous-azotate  de  bis- 
muth ; ce  même  mélange  est  employé  pour  le  pansement  des  plaies. 

Dans  les  dvsenteries,  on  l’a  donné  en  lavement. 

M.  Sée  l’a  employé  comme  pansement  antiseptique  et  le  recommande  soit 
pour  le  traitement  de  l’érysipèle,  soit  comme  préventif  de  cette  même  affec- 
tion. Le  Dr  Bardeleben  l’a  utilisé  contre  les  brûlures. 

N’oublions  pas  que  dans  le  pansement  des  plaies,  il  a quelquefois  produit 
des  accidents  (voy.  p.  687). 

Il  a été  employé  contre  la  blcnnorrhée,  le  coryza,  l’ozène,  etc. 
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On  fait  une  solution  de  phosphate  de  sodium  et  on  la  porte  à l’ébullition  ; 
on  y ajoute  peu  à peu  une  solution  très  acide  d’azotate  de  bismuth  ; le  phos- 
phate de  bismuth  se  précipite  ; on  le  lave  sur  un  filtre,  jusqu’à  ce  que  le  liquide 
qui  s’écoule  soit  neutre  aux  papiers  réactifs  ; on  le  dessèche  à l’étuve. 

C’est  une  poudre  blanche,  dense,  grenue. 

On  l’emploie  aux  mêmes  doses  et  dans  les  mêmes  cas  que  le  sous-azotate 
de  bismuth  ; il  parait  être  un  peu  plus  actif  ; il  est  de  composition  très  cons- 
tante. 
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CARBONATE  DE  BISMUTH 

« 

CARBONATE  DE  BISMUTH YLE  C03(Bi0)2,H20 

On  l’obtient  en  versant  une  solution  d’azotate  neutre  de  bismuth  dans  une 
solution  de  carbonate  de  soude.  C’est  un  composé  blanc  pulvérulent;  il  a été 
proposé  pour  remplacer  le  sous-azotate  ; son  usage  prolongé  aurait  produit 
des  effets  toxiques  ; il  aurait  neutralisé  la  trop  grande  acidité  de  l’estomac 
et  remplacé  le  mélange  souvent  nécessaire  de  sous-azotate  de  bismuth  avec 
la  craie.  Son  usage  n’a  point  prévalu. 


CUIVRE 


Cu"  = 63,50 


Historique.  — Le  cuivre  est  un  des  métaux  les  plus  anciennement  connus, 
ce  qui  s’explique  aisément,  parce  qu’il  existe  à l’état  natif,  ou  de  minerais 
faciles  à traiter.  Pur  ou  à l’état  d’alliage,  il  servait  sous  le  nom  de  yaAxoç  ou 
d’æs  à de  nombreux  usages  pour  lesquels  le  fer  l’a  remplacé. 

État  naturel.  — Le  cuivre  se  trouve  à l’état  natif;  il  jouit  des  propriétés 
du  cuivre  du  commerce.  Il  est  souvent  cristallisé  en  cubes  ou  en  formes  qui 
en  dérivent,  telles  que  l’octaèdre  régulier,  le  cubo-octaèdre  ; sa  forme  la  plus 
ordinaire  est  l’octaèdre  cunéiforme  ; on  le  trouve  aussi  en  dendrites,  en 
rameaux,  en  filaments,  en  petites  lames  ou  en  grains  implantés  ou  dis- 
persés dans  diverses  gangues  ; il  se  trouve  surtout  dans  les  terrains  primi- 
tifs où  il  est  mêlé  aux  autres  minerais  de  cuivre;  on  le  rencontre  en  masses 
isolées  et  quelquefois  considérables  dans  les  sables  de  transport,  comme  au 
Brésil,  au  Chili,  au  Canada. 

Dans  certaines  mines,  le  cuivre  natif  se  forme  pour  ainsi  dire  sous  les  yeux 
des  mineurs  ; le  sulfate  de  cuivre  qui  s’est  formé  par  l’oxydation  du  sulfure 
est  réduit  par  le  fer  ou  les  substances  organiques  ; ce  cuivre  se  présente  en 
petites  masses  poreuses  ou  granuleuses  et  porte  le  nom  de  cuivre  de  cémen- 
tation. 

Les  minerais  de  cuivre  exploités  sont  : 1°  le  cuivre  natif  : 2°  les  oxydes 
de  cuivre  ; 3°  les  sulfures  de  cuivre. 

Préparation.  — La  métallurgie  du  cuivre  change,  dans  une  môme  usine, 
pour  ainsi  dire  à chaque  instant,  suivant  la  nature  du  minerai. 

Les  minerais,  quels  qu’ils  soient,  sont  d’abord  préparés  mécaniquement, 
c’est-à-dire  mis  en  morceaux  de  grosseur  convenable  et  autant  que  possible 
séparés  de  la  gangue,  puis,  suivant  leur  nature,  ils  sont  soumis  à un  traite- 
ment particulier. 

1°  Minerais  oxydés  et  carboncités.  — Ce  minerai  est  fondu  dans  un  four  à 
cuve  avec  du  charbon  et  des  fondants  convenables  ; cette  opération  donne 
un  cuivre  noir  qu’on  raffine  (voir  plus  loin). 

2°  Minerais  sulfurés.  — Le  minerai  est  soumis  à un  grillage  qui  enlève 
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l’arsenic,  l’antimoine  et  une  partie  du  soufre,  et  qui  change  partiellement 
les  autres  corps  en  oxydes.  La  masse  grillée  est  fondue  avec  de  la  silice  et 
du  charbon.  La  silice  entraîne  le  fer  dans  les  scories  à l’état  de  silicate,  et 
le  charbon  réduit  l’oxyde  de  cuivre  ; le  cuivre  devenu  libre  s’unit  au  soufre 
laissé  par  le  fer,  et  forme  un  sous-sulfure  fusible  (matte).  Cette  matte  contient 
encore  du  fer;  on  la  grille,  puis  on  la  fond  avec  de  la  silice,  jusqu’à  ce  que 
le  métal  obtenu  ne  contienne  plus  sensiblement  ni  fer,  ni  soufre  ; et  quel- 
quefois en  Allemagne  ce  traitement  est  répété  huit  ou  dix  fois.  Enfin  ce 
cuivre  presque  pur,  nommé  le  cuivre  noir , est  soumis  au  raffinage. 

3°  Cuivre  natif  et  raffinage.  — Le  cuivre  brut  ou  bien  le  cuivre  natif  est 
refondu  sous  un  courant  d’air  assez  vif.  Les  métaux  étrangers  et  une  certaine 
portion  de  cuivre  s’oxydent  et  se  changent  en  silicates  au  contact  de  la 
silice  de  la  sole.  .Ces  scories  sont  enlevées;  mais  à ce  moment,  on  ne  peut 
pas  empêcher  que  le  bain  de  cuivre  mis  à nu  ne  s’oxyde  légèrement,  et  l’on 
obtient  du  cuivre  très  rouge,  nommé  cuivre  rosette  qui  doit  sa  teinte  ama- 
rante et  sa  propriété  d’être  cassant  à de  petites  quantités  de  sous-oxyde.  On 
le  ramène  à l’état  de  cuivre  pur  et  malléable,  en  le  chauffant,  soit  dans  un 
four  spécial,  soit  dans  le  four  même  où  il  a été  produit  avec  une  certaine 
quantité  de  poussier  de  charbon,  et  en  le  brassant  avec  des  branches  de 
bois  vert. 

Depuis  peu,  on  a imaginé  deux  nouveaux  procédés  qui  semblent  devoir 
faire  une  heureuse  concurrence  aux  précédents. 

Dans  le  premier,  après  une  fusion  qui  transforme  les  minerais  en  un  com- 
posé de  soufre,  de  cuivre  et  de  fer,  on  les  traite  dans  un  convertisseur  Bes- 
semer  un  peu  modifié,  par  un  fort  courant  d’air  : de  toutes  les  substances 
qui  l’accompagnent,  le  cuivre  est  le  moins  oxydable;  le  soufre  brûle  ; le  fer 
après  la  combustion  donne  avec  la  garniture  du  convertisseur  un  silicate 
fusible  ; on  arrête  le  courant  d’air,  quand  tout  est  oxydé  sauf  le  cuivre  et  on 
coule. 

La  méthode  électrolytique  a été  appliquée  de  bien  des  manières  diffé- 
rentes ; dans  le  procédé  Blas  et  Miest,  le  minerai  est  aggloméré  en  plaques 
qui  servent  d’anodes  ; le  bain  est  constitué  par  du  sulfate,  de  l’azotate  ou  du 
chlorure  de  cuivre;  le  cathode  est  constitué  par  un  métal  non  attaqué  par 
cette  solution  ; on  fait  passer  le  courant  ; le  cuivre  de  la  solution  se  dépose  ; 
l’acide  se  porte  sur  l’anode  et  attaque  le  minerai  de  façon  que  la  solution 
conserve  sa  composition. 

Purification.  — Le  cuivre  du  commerce  contient  ordinairement  de  petites- 
quantités  d’étain,  de  plomb,  d’argent  et  surtout  de  fer.  Pour  avoir  du  cuivre 
pur,  il  faut  faire  cristalliser  à plusieurs  reprises  du  sulfate  de  cuivre,  puis 
mettre  la  solution  de  ce  sel  en  contact  avec  des  lames  de  fer.  Le  cuivre  se 
précipite  ; on  le  laisse  pendant  quelque  temps  en  digestion  avec  de  l’acide 
chlorhydrique,  puis  on  le  lave,  on  le  sèche  et  on  le  fond  avec  un  peu  d’oxyde 
de  cuivre  et  de  borax.  L'oxyde  précipite  le  peu  de  métal  étranger  qui  reste 
encore  et  le  borax  dissout  l’oxyde  de  cuivre. 

Propriétés  physiques.  — Le  cuivre  cristallise  en  cubes  ou  dans  d’autres 
formes  du  système  cubique;  on  obtient  ces  cristaux  en  réduisant  lentement 
des  solutions  étendues  de  sels  de  cuivre,  soit  à l’aide  d'une  action  électrique 
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soit  en  y plongeant  du  bois  ou  du  phosphore.  Par  transparence  il  est  vert;  par 
réflexion  il  possède  la  couleur  complémentaire,  le  rouge  ; parle  frottement,  le 
cuivre  acquiert  une  odeur  désagréable;  il  possède  même  une  saveur  sensible. 

Il  est  très  faiblement  diamagnétique  ; il  est  très  malléable  et  fort 
tenace;  c’est  même,  après  le  fer,  le  métal  le  plus  tenace,  car  un  fil  de 
2 millimètres  de  diamètre  ne  rompt  que  sous  un  effort  de  137  kilogrammes; 
sa  ductilité  à la  filière  est  comprise  entre  celle  du  nickel  et  celle  du  zinc:  au 
laminoir,  elle  est  plus  forte  et  comprise  entre  celle  de  l'argent  et  celle  de 
l’étain.  Une  petite  quantité  de  certains  métaux  et  de  certains  métalloïdes 
change  considérablement  toutes  les  propriétés  physiques  du  métal. 

Sa  densité  varie  entre  8,91  et  8,93;  sa  chaleur  spécifique  entre  0 et  100°  est 
0,09313;  sa  conductibilité  calorifique  est  898,2,  électrique  964  (Ag=  1000). 
Son  coefficient  de  dilatation  linéaire  est  0,000017.  Il  fond  vers  1200°;  à une 
température  plus  élevée,  il  donne  des  vapeurs  qui  brûlent  avec  une  flamme 
verte. 

Propriétés  chimiques.  — L’air  froid  et  sec  n’a  pas  d’action  sur  lui  ; humide 
il  1 attaque  et  donne  un  hydro -carbonate  de  cuivre  ( vert-de-gris ) ; à chaud  il 
se  transforme  d’abord  en  oxyde  cuivreux,  puis  en  oxyde  cuivrique. 

Le  soufre,  le  chlore,  le  brome,  l’iode,  le  phosphore,  l’arsenic  et  la  plupart 
des  métaux  se  combinent  directement  avec  lui,  quelquefois  avec  dégagement 
de  chaleur  et  de  lumière.  Des  traces  d’arsenic  ou  de  phosphore  le  blanchissent 
et  le  rendent  cassant. 

Avec  1 hydrogène,  il  peut  donner  un  hydrure  de  cuivre.  Ce  corps  s’obtient 
en  chauffant  un  excès  d’acide  hypophosphoreux  à 30  ou  60°  avec  un  peu  de 
sulfate  de  cuivre  ; c’est  un  précipité  brun  peu  stable. 

A chaud  il  donne  avec  l’azote  un  azoturede  cuivre  qui  se  décompose  tout 
de  suite. 

L’acide  sulfurique  étendu  ne  l’attaque  que  très  lentement  et  donne  du 
sulfate  de  cuivre;  à chaud  et  concentré,  il  l’attaque  énergiquement,  dégage 
de  l’anhydride  sulfureux  et  donne  également  du  sulfate  de  cuivre. 

L’acide  azotique  réagit  violemment  sur  le  cuivre  à moins  qu’il  ne  soit  à 
son  maximum  de  concentration;  dans  ce  cas,  le  cuivre  reste  passif  comme  le 
fer,  mais  il  suffit  d’étendre  la  liqueur  pour  provoquer  une  attaque  très  vive; 
il  se  dégage  du  bioxyde  d’azote  et  il  se  forme  de  l’azotate  cuivrique. 

L’eau  régale  transforme  aisément  le  cuivre  en  chlorure. 

Les  acides  organiques  et  les  corps  gras  l’oxydent  rapidement. 

Quand  on  dirige  du  gaz  ammoniac  sur  du  cuivre  chauffé  au  rouge,  le 
métal  devient  cassant,  sans  doute  par  la  formation  transitoire  d’un  azoture. 

La  solution  d’ammoniaque  agitée  dans  un  ballon  plein  d’air  avec  la 
tournure  de  cuivre  se  colore  très  vite  en  bleu.  Il  se  forme  de  l’acide  azoteux 
et  de  l’oxyde  cuivrique. 

Une  solution  étendue  de  sel  marin  attaque  rapidement  le  cuivre;  aussi  le 
doublage  en  cuivre  des  navires  est-il  très  vite  détruit. 
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L’azotate  potassique  l’attaque  au  rouge. 

Les  substances  organiques  empêchent  les  réactions  des  sels  de  cuivre  ; 
toutefois  ces  sels  sont  encore  précipités  par  l’hydrogène  sulfuré  et  réduits  par 
le  fer. 

Caractères.  — Les  sels  de  cuivre  précipitent  par  l’hydrogène  sulfuré;  le 
sulfure  est  insoluble  dans  le  sulfhvdrate  d’ammoniaque,  ou  plutôt  ce  réactif 
n’en  dissout  que  des  traces  ; ce  sulfure  est  soluble  dans  l’acide  azotique  étendu 
de  son  volume  d’eau;  la  liqueur  ne  précipite  ni  par  l’acide  sulfurique  ni  par 
l’acide  chlorhydrique;  elle  précipite  par  l’ammoniaque,  mais  le  précipité  se 
redissout  très  facilement  dans  un  excès  de  réactif  et  la  liqueur  se  colore  en 
bleu.  On  pourra  précipiter  le  cuivre  de  cette  solution  par  un  courant  d'hydro- 
gène sulfuré  et  dissoudre  le  précipité  dans  l’acide  azotique;  la  liqueur  don- 
nera comme  les  solutions  des  autres  sels  de  cuivre  les  caractères  suivants: 

lü  Avec  l’ammoniaque  ou  le  carbonate  d’ammoniaque,  précipité  blanc 
bleuâtre  donnant  avec  un  excès  de  réactif  une  solution  bleu  foncé  ( bleu 
céleste).  Cette  réaction  est  sensible  à 1/4  000  ; 

2°  Avec  le  ferrocyanure  de  potassium  précipité  brun  rougeâtre;  la  liqueur 
doit  être  acide,  puisque  le  précipité  est  soluble  dans  l’ammoniaque  et  les 
alcalis.  Des  traces  de  cuivre  donnent  une  coloration  rose  qu’on  ne  voit 
souvent  qu’en  plaçant  une  feuille  de  papier  blanc  derrière  le  verre;  dans  ce 
•cas  il  est  bon  d’opérer  sur  une  soucoupe  de  porcelaine; 

3°  Réaction  de  Schônbein.  — Un  mélange  d’acide  cyanhydrique  dilué  et  de 
teinture  de  gayac  communique  à une  solution  cuivrique  au  1/500  000  une 
coloration  bleue,  qui  devient  très  visible,  lorsqu'on  agite  le  mélange  avec 
quelques  gouttes  de  chloroforme,  lequel  se  sépare  en  dissolvant  toute  la 
matière  colorante; 

4°  Le  fer  se  recouvre  d’un  fourreau  rouge  de  cuivre  quand  on  le  plonge  dans 
une  solution  renfermant  1/15  000  de  ce  métal.  La  précipitation  de  ce  métal 
peut  encore  se  faire  par  le  zinc;  quand  on  opère  dans  une  capsule  en  platine, 
le  métal  se  dépose  sur  la  capsule.  Le  mode  opératoire  suivant  est  très  bon; 
le  liquide  à examiner  est  placé  dans  un  creuset  de  platine  qui  communique 
avec  le  pôle  négatif  d’une  batterie  de  Bunsen  de  deux  éléments  ; on  plonge 
dans  le  liquide  un  fil  de  platine  un  peu  fort  qui  communique  avec  le  pôle 
positif.  Le  courant  doit  être  prolongé  pendant  trois  heures.  La  méthode  est 
très  sensible  et  pourrait  être  mise  à profit  pour  une  détermination  quantita- 
tive ; 

5°  Les  carbonates  potassique,  sodique  et  barytique  donnent  un  précipité 
d'un  bleu  verdâtre  devenant  noir  par  l’ébullition  ; 

6°  Si,  dans  la  solution  d’un  sel  cuivrique,  on  ajoute  du  sulfite  de  soude  et 
de  l'acide  chlorhydrique,  puis  du  sulfocyanure  de  potassium , il  se  forme  un 
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précipité  blanc  rougeâtre  pâle  de  sulfocyanure  de  cuivre  : s’il  n’y  avait  pas 
assez  d'acide  sulfureux,  le  précipité  serait  noir; 

7°  Les  sels  cuivriques  donnent  avec  l’iodure  de  potassium  un  précipité 
d’iodure  cuivreux  et  une  quantité  correspondante  d’iode  est  mise  en  liberté  ; 
on  peut  la  déceler  par  l’eau  amidonnée;  cette  réaction  permet  de  retrouver 
le  cuivre  dans  une  solution  à 1/200  000  ; 

8°  On  met  dans  un  tube  2 C.C.  de  solution  saturée  à froid  de  bromure  de 
potassium;  on  ajoute  1 C.C.  d’acide  sulfurique  concentré  pur;  on  agite;  la 
liqueur  doit  être  incolore  à moins  que  le  bromure  ne  contienne  du  bromate  ; 
on  ajoute  1 ou  2 gouttes  de  la  solution  cuivrique:  il  se  produit  par  l’agitation 
une  belle  coloration  carmin  qui  s’avive  par  la  chaleur  et  disparaît  par  addition 
d’eau.  Ce  procédé  est  basé  sur  la  formation  de  bromure  cuivrique  anhydre. 

En  ajoutant  au  résidu  laissé  par  une  eau  une  goutte  d’une  solution  de 
bromure  à 0,05,  et  évaporant  à siccité,  on  obtient  une  zone  violette  caracté- 
ristique dans  le  cas  de  la  présence  du  cuivre;  on  peut  ainsi  trouver  1/1  000 
de  milligramme. 

Cette  réaction  caractéristique  permet  de  trouver  le  cuivre  en  présence  de 
tous  les  autres  métaux  (Denigès), 

9°  A une  solution  saturée  à froid  de  sulfite  de  soude,  on  ajoute  de  l'acide 
pyrogallique. 

Avec  ce  réactif,  les  sels  de  cuivre  produisent  une  coloration  rouge  sang- 
intense,  encore  visible  avec  une  solution  de  sulfate  de  cuivre  à 1/3  000  000. 

10°  La  flamme  de  l’alcool  ou  du  gaz  devient  verte  et  présente  quelques  raies 
particulières  à l’analyse  spectrale,  quand  on  introduit  un  sel  de  cuivre  ; 

11°  Une  lame  de  fer  recouverte  d’une  couche  invisible  de  cuivre,  trempée 
dans  du  chlorhydrate  d’ammoniaque,  communique  à la  flamme  une  colora- 
tion verte. 

Les  sels  cuivriques  ont  ordinairement  la  couleur  suivante  : ils  sont  verts 
quand  ils  sont  acides,  bleus  quand  ils  sont  neutres  (les  sels  cuivriques 
neutres  rougissent  le  tournesol)  verts  ou  bruns  quand  ils  sont  basiques  ; une- 
fois  desséchés  et  anhydres,  ils  sont  blancs. 

Les  sels  cuivreux  sont  peu  stables  ; il  sontincoloresou  légèrement  jaunâtres  ; 
ils  ont  des  caractères  un  peu  différents  de  ceux  donnés  plus  haut  apparte- 
nant aux  sels  cuivriques. 

Avec  la  potasse,  on  a un  précipité  jaune  brun. 

Avec  l’ammoniaque,  une  solution  incolore  à l’abri  de  l’air. 

Avec  le  ferrocyanure  de  potassium,  un  précipité  blanc. 

Dosage.  — Le  cuivre  peut  se  doser  soit  par  les  méthodes  pondérales,  soit 
par  les  méthodes  volumétriques. 

Par  les  poids  on  le  dose  sous  plusieurs  formes  : 
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1°  À l'état  de  cuivre  métallique,  qu’on  peut  obtenir  par  précipitation  cfFec- 
tuée  soit  au  moyen  du  zinc  (1)  soit  par  voieélectrolytique  (2). 


(I)  La  liqueur  doit  être  exempte  d’acid  eazotique  : si  elle  en  renfermait,  il  faudrait 
l’éliminer  en  chauffant  avec  de  l’acide  chlorhydrique  ou  de  l’acide  sulfurique. 

La  solution  est  mise  dans  une  capsule  de  platine  tarée  avec  un  peu  d’acide  chlor- 
hydrique et  un  petit  fragment  de  zinc  pur.  Le  cuivre  se  dépose  en  partie  sur  le  pla- 


Fig.  375.  — Dosage  électrolytique  des  métaux  (A.  Ricin;). 


tine  en  couche  adhérente,  en  partie  à l’état  spongieux.  Après  un  maximum  de 
tdeux  heures,  tout  le  cuivre  est  déposé;  après  avoir  vérifié  qu'il  en  est  ainsi  et 
que  tout  le  zinc  est  dissous,  on  agglomère  le  dépôt  spongieux,  en  le  comprimant 
avec  une  baguette  de  verre,  on  lave  le  cuivre  par  décantation  avec  de  l’eau  bouillante; 
on  fait  écouler  l’eau  le  mieux  possible,  on  lave  avec  de  l’alcool;  on  dessèche  rapide- 
ment la  capsule  à 100°  et  on  pèse.  Ce  procédé  est  très  exact,  si  le  zinc  est  pur;  si  ce 
métal  laisse  un  résidu  quand  on  l’attaque  par  IIC1,  le  poids  trouvé  est  un  peu  fort. 

(2)  Procédé  électroly tique  de  A.  Riche.  Avantages.  On  peut  opérer  en  liqueur  azo- 
tique : le  cuivre  est  en  entier  adhérent  à l’électrode  : le  plomb,  le  fer,  le  nickel,  le 
cobalt  et  le  zinc  ne  gênent  en  rien  le  dosage. 

Opération.  — La  solution  du  sel  de  cuivre  acidulée  par  l’acide  azotique  est  placée 
dans  un  creuset  de  platine  communiquant  avec  le  pôle  positif  d’un  élément  Bunsen. 
L’électrode  négatif  est  un  cylindre  de  platine  ou  un  creuset  sans  fond,  ou  une  spi- 
rale de  platine  (fig.  375);  on  pèse  l’électrode  négatif  avant  et  après  l’expérience. 
L’augmentation  de  poids  donne  le  poids  du  cuivre. 

L’expérience  dure  environ  douze  heures  à la  température  ordinaire  ; elle  peut  être 
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2°  A l'état  de  sulfure  : on  l’obtient  soit  par  l'hydrogène  sulfuré  (1),  soit 
par  l’hyposulfite  sodique  (2),  soit  par  un  sulfocyanure. 

Bien  des  méthodes  volumétriques  ont  été  proposées. 

L’ancien  procédé  de  Pelouze  est  abandonné;  le  procédé  iodométrique 
basé  sur  ce  que  l’iodure  de  potassium  donne  un  précipité  d’iodure  cuivreux 
et  qu’une  quantité  équivalente  d’iode  est  mise  en  liberté,  donne  de  mauvais 
résultats. 

1°  Ou  ajoute  à la  liqueur  de  l’acide  sulfureux  et  un  volume  connu  mais  en 
excès  de  liqueur  titrée  de  sulfocyanure;  on  filtre;  on  titre  l’excès  de  sul- 
focyanure par  l’azotate  d’argent  (3). 

-°  Le  procédé  de  Weill  au  chlorure  stanneux  (4)  est  basé  sur  ces  faits  :1°  les 
sels  cuivriques,  en  présence  d’une  grande  quantité  d’acide  chlorhydrique, 
possèdent  une  couleur  jaune  verdâtre  très  prononcée,  2°  le  chlorure  stanneux 


terminée  en  deux  heures  en  chauffant  au  bain-marie.  Quand  l'opération  est  termi- 
née, on  siphonne  le  liquide  en  faisant  toujours  passer  le  courant  ; on  répète  cette 
opération  plusieurs  fois.  Quand  le  liquide  n’est  plus  acide,  on  retire  l’électrode  néga- 
tif; on  le  lave  encore  avec  de  l’eau  d'abord,  avec  de  l’alcool  ensuite;  on  sèche 
rapidement  à 100°  et  on  pèse. 

(1)  On  précipite  à refus  par  l’hydrogène  sulfuré;  on  lave  le  précipité  rapidement 
avec  de  l'eau  chargée  d’hydrogène  sulfuré;  on  dessèche  rapidement  : on  calcine;  le 
résidu  est  du  sulfure  cuivreux. 

(2)  La  liqueur  doit  être  légèrement  acide  et  exempte  d’acide  azotique  : on  la  porte 
à l’ébullition  : on  y ajoute  en  une  fois  un  volume  d’une  solution  d’hyposulfite  à 
0,2,  suffisant  pour  décolorer  la  liqueur;  on  continue  à chauffer  à l’ébullition;  il  se 
forme  un  précipité  noir;  on  ajoute  un  peu  d’hyposulfite,  on  laisse  déposer  et  on 
continue  comme  plus  haut. 

(3)  La  liqueur  acide  est  portée  à l’ébullition  ; on  ajoute  du  sulfite  de  soude  jus- 
qu’à ce  qu’elle  dégage  une  forte  odeur  sulfureuse.  En  agitant,  on  ajoute  la  solulion 
titrée  de  sulfocyanure,  jusqu’à  ce  que  ce  liquide  ne  produise  plus  de  changement  de 
couleur  à l’endroit  où  il  tombe;  on  en  ajoute  encore  quelques  C.G.,  on  laisse  refroi- 
dir; on  fait  un  volume  connu,  500  C.C.  par  exemple  : on  filtre  et  on  prend  une  par- 
tie aliquote  de  la  liqueur  dans  laquelle  on  dose  l’excès  de  sulfocyanure  par  l’azotate 
d’argent  (voy.  Argent  p.  666). 

(4)  Matériel.  — Matras  de  100  C.C.  environ. 

Pipette  de  10  C:C. 

Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 

Réactifs.  — Liqueur  de  chlorure  stanneux  (voy.  p.  573). 

Solution  de  sulfate  de  cuivre  pur  contenant  39s* 1 2 3 4', 335  pour  1000  C.C.  (10  C.C.  = 
10  centigrammes  de  Cu  métallique). 

Opération.  — Dans  le  ballon  mettez  10  C.C.  de  liqueur  titrée  de  sulfate  de  cuivre, 
ajoutez  25  C.C.  d’acide  chlorhydrique;  portez  à l’ébullition  ; avec  la  burette  graduée, 
ajoutez  goutte  à goutte  la  solution  de  chlorure  stanneux  jusqu’à  décoloration  com 
plète. 

Recommencez  la  même  opération  sur  la  liqueur  à titrer. 

Une  simple  proportion  indiquera  la  quantité  de  cuivre  métallique  contenue  dans 
la  deuxième  liqueur. 
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transforme  instantanément  les  sels  cuivriques  dissous  dans  un  excès  d’acide 
chlorhydrique  en  sels  cuivreux  solubles  et  absolument  incolores. 

3°  Le  procédé  Quessaud  (ferrocyanure  de  potassium  et  sel  de  Seignette)  et 
celui  de  Schwartz  même  modifié  par  Denigès  (réduire  le  sel  cuivrique  à 
l’état  d’oxyde  cuivreux;  ramener  par  cet  oxyde  cuivreux,  un  sel  ferrique  à 
l’état  de  sel  ferreux  ; titrer  le  sel  ferreux  par  le  permanganate),  ne  nous 
paraissent  pas  présenter  d’avantages  spéciaux. 

Séparation.  — On  sépare  le  cuivre  : 1°  du  plomb  par  l’acide  sulfurique  ou 
par  l'acide  chlorhydrique  et  l’alcool;  2°  de  l’argent  par  l’acide  chlorhydrique, 
ou  bien  on  fait  le  dosage  par  coupellation;  3°  du  bismuth  par  le  carbonate 
d’ammoniaque;  4°  du  mercure  au  moyen  du  cyanure  de  potassium;  il  se 
forme  des  cyanures  doubles;  l’hydrogène  sulfuré  précipite  le  mercure  de 
cette  solution  mais  ne  précipite  pas  le  cuivre. 

Essai.  — Le  cuivre  du  commerce  est  rarement  pur,  il  contient  toujours 
quelques  millièmes  de  métaux  étrangers  et  notamment  les  suivants  : fer, 
étain,  plomb,  arsenic,  zinc,  nickel. 

Réactif.  — Les  lames  de  cuivre  sont  assez  souvent  employées  dans  les 
laboratoires. 

Usages.  — Le  cuivre  métallique  presque  pur  (cuivre  rouge)  ou  à l’état 
d’alliages  reçoit  de  nombreux  usages  sur  lesquels  il  est  inutile  d’insister.  Un 
certain  nombre  de  ses  sels  servent  dans  l’industrie  de  la  teinture  et  de  l’im- 
pression. 

Usages  médicaux.  — Ce  métal  à l’état  de  pureté  n’a  pas  d’usages  en  théra- 
peutique. 

Toxicologie. — Le  cuivre  métallique  n’est  pas  toxique  par  lui-même,  il  ne 
le  devient  que  lorsqu’il  se  trouve  dans  une  combinaison  soluble  ou  pouvant  se 
dissoudre  dans  le  tube  digestif.  Ainsi  des  monnaies  de  bronze  ont  pu  séjour- 
ner plusieurs  heures  dans  l’estomac  sans  produire  d’accidents.  Les  sels 
solubles  de  cuivre  peuvent  tuer  un  chien  à la  dose  de  30  centigrammes  en 
deux  heures;  à la  dose  de  20  à 50  centigrammes  ces  sels  déterminent  presque 
assurément  chez  l'homme  des  vomissements. 

On  peut  distinguer  deux  formes  dans  l’intoxication  par  le  cuivre  : 1°  la 
forme  lente  ; 2°  la  forme  aiguë. 

I.  Intoxication  lente.  — Cette  intoxication  admise  par  les  uns  est  niée 
par  les  autres;  nous  donnerons  les  deux  opinions  A et  B. 

A.  L’intoxication  lente,  qu’on  pourrait  nommer  professionnelle , parce 
qu’elle  ne  s’observe  que  chez  les  ouvriers  qui  travaillent  le  cuivre,  a été  étu- 
diée par  Corrigan.  La  peau  et  les  cheveux  présentent  une  coloration  verte  ; 
les  gencives  sont  rétractées  et  présentent  un  liséré  rouge  pourpre  ; les  dents 
sont  vacillantes;  des  selles  diarrhéiques,  de  couleur  verte,  alternent  avec  la 
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constipation,  les  coliques  s’irradient  dans  tout  l’abdomen  et  augmentent 
parla  pression;  l'affaiblissement  musculaire  est  plus  ou  moins  prononcé; 
on  observe  une  toux  catarrhale  sans  que  l’on  découvre  à l’auscultation 
aucune  lésion  pulmonaire  qui  l’explique  ; enfin  il  existe  de  l’anémie. 


Traitement.  — Pour  éliminer  de  l’économie  les  molécules  cuivreuses,  on 
emploie  les  bromures,  les  carbonates  alcalins  ou  les  fruits  et  végétaux  tem- 
pérants qui  donnent  naissance  à des  carbonates  alcalins  dans  l’économie: 
les  bromures  calment  la  douleur  et  donnent  un  bromure  de  cuivre  soluble 
qui  s élimine  par  les  urines  ; les  iodures  ne  pourraient  les  remplacer,  car 
ils  donnent  avec  les  sels  de  cuivre  un  iodure  cuivreux  insoluble.  Les  carbo- 
nates alcalins,  notamment  le  bicarbonate  sodique,  rendent  des  services 
signalés  dans  cette  même  affection  ; il  en  est  de  même  de  la  cure  au  raisin 
qui  n est  en  réalité  qu  une  cure  au  bicarbonate  de  potasse;  les  bicarbonates 


donnent  avec  le  carbonate  de  cuivre  une  combinaison  soluble;  il  est  bon 
dans  ce  traitement  d employer  les  lavements  et  les  purgatifs  pour  rejeter 
le  composé  métallique  que  le  foie  a versé  dans  l’intestin  et  qui  pourrait  être 
absorbé  de  nouveau. 

Sun  ant  Blandet,  les  ouvriers  qui  travaillent  au  cuivre  devraient  faire 
usage  du  lait  et  de  1 albumine  comme  moyen  prophylactique. 

B.  « Nous  a\ons  visité  des  ateliers  nombreux  où  des  ouvriers  vivaient 
depuis  des  années  (jusqu  à vingt-huit  ans)  sans  avoir  jamais  été  malades. 
Cependant  ils  ont  la  peau  couverte  de  particules  de  cuivre...  les  dents  en  sont 
couvertes...  Malgré  1 aspiration  continuelle  de  ces  poussières  métalliques,  les 
malades  ne  piésentent  ni  bronchites,  ni  pneumonies  chroniques  comme  les 
houilleurs;  il  est  évident  que  ces  particules  sont  dissoutes  et  absorbées;  on 
a du  reste  la  preuve  de  1 absorption  par  l’analyse  chimique,  qui  montre  que 
les  urines  éliminent  une  partie  du  cuivre.  Cette  analyse  se  fait  pour  ainsi 
dire  d’elle-même,  s’il  est  vrai  que  les  murailles  sur  lesquelles  urinent  les 
ouvriers  se  colorent  en  vert  par  ce  cuivre  et  non  par  des  confervcs.  Mais  un 
fait  plus  singulier,  c’est  la  coloration  des  os  en  vert,  et  M.  Millon,  médecin 
à Durfort,  a montré  que  les  os  et  la  terre  du  cimetière  voisin  de  son  usine 
sont  colorés  en  vert.  Eh  bien,  malgré  cette  absorption  évidente,  il  n’y  a ni 
intoxication,  ni  même  colique  de  cuivre,  mais  seulement  de  temps  en  temps 
un  peu  de  congestion  du  foie  avec  un  état  saburral  qui  cède  à un  purgatif.  » 
Trousseau  et  Pidoux,  t.  I,  p.  591. 


II.  Intoxication  aiguë.  — L’intoxication  aiguë  elle-même  a été  niée.  D’après 
Roger  (1887),  les  sels  de  cuivre,  introduits  dans  le  torrent  circulatoire  sont 
très  toxiques.  Si  ceux-ci  ne  sont  pas  dangereux  quand  on  les  introduit  dans 
le  tube  digestif,  c est  qu  une  partie  du  poison  est  rejetée  par  le  vomissement, 
une  partie  est  neutralisée  dans  l’estoiiiac,  notamment  au  contact  de  la  glycose, 
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et  enfin  une  partie  est  arrêtée  et  emmagasinée  par  le  foie  : les  sels  de  cuivre 
amènent  des  accidents  paralytiques,  suivant  chez  les  animaux  supérieurs 
une  marche  régulièrement  ascendante  et  déterminant  la  mort  par  arrêl 
respiratoire  ; la  contractilité  des  muscles  se  perd  rapidement,  mais  il  existe 
des  trouhles  concomitants  du  système  nerveux  qui  empêchent  de  considérer 
le  cuivre  comme  un  poison  exclusivement  musculaire. 

Si,  d’autre  part,  nous  nous  rappelons  qu’un  certain  nombre  de  sels  de  cuivre 
sont  caustiques,  nous  comprendrons  qu’il  y ait  de  ce  fait  absorption  directe 
par  le  torrent  circulatoire  et  la  possibilité  de  l’empoisonnement. 

Voici  maintenant  ce  que  nous  écrivions  sur  ce  sujet,  en  1877  : 

L’empoisonnement  par  les  sels  de  cuivre  est  rarement  criminel  et  suicide: 
il  est  presque  toujours  accidentel  ; d’après  M.  Galippe,  la  saveur  des  sels  de 
cuivre  serait  tellement  horrible,  que  l’on  ne  pourrait  pas  absorber  involon- 
tairement ce  corps  à dose  toxique  ; cependant  de  nombreuses  observations 
infirment  cette  opinion  et  montrent  que  plusieurs  substances,  et  en  particu- 
lier l’alcool,  masquent  assez  bien  cette  saveur. 

Quoi  qu’il  en  soit,  l’empoisonnement  aigu  peut  provenir  d'une  foule  de 
causes  ; aliments  préparés  à froid  dans  des  vases  de  cuivre,  ingestion  de 
fruits  ou  de  liqueurs  colorés  en  vert  par  des  sels  de  cuivre,  tels  que  le  sulfate 
qu’on  a mis  dans  l’absinthe,  des  monnaies  de  bronze  qu’on  a laissé  séjourner 
dans  des  prunes  à l’eau-de-vie,  ou  dans  du  vinaigre  employé  pour  faire  con- 
fire des  cornichons  ; pain  auquel  on  a ajouté  du  sulfate  de  cuivre  pour  mieux 
faire  lever  la  pâte,  ou  provenant  de  céréales  chaulées  et  n’ayant  pas  été  en- 
semencées, mais  transformées  en  farine,  etc. 

Symptômes.  — Le  patient  ressent  une  saveur  styptique  qui  s’accompagne 
de  crachements  continuels  ; bientôt  surviennent  des  vomissements  verdâtres 
et  des  selles  de  la  même  couleur.  La  saveur  et  les  crachotements  sont  pour 
ainsi  dire  caractéristiques  et  persistent  pendant  toute  la  durée  de  l'intoxica- 
tion et  même  après  la  disparition  des  symptômes  aigus.  La  saveur  ressentie 
est  si  horrible  que  la  simple  vue  d'un  objet  en  cuivre  suffit  pour  ramener 
les  nausées.  11  y a de  la  céphalalgie  et  des  coliques  violentes  et  persistantes; 
les  vomissements  deviennent  sanguinolents,  surtout  si  le  sel  de  cuivre  a été 
pris  en  solution  concentrée;  quand  l’absorption  a eu  lieu,  on  a des  crampes 
et  un  affaiblissement  musculaire  considérable  ; le  cœur  est  atteint,  d’où  peti- 
tesse et  ralentissement  du  pouls,  précédés  en  général  d’une  accélération 
des  battements  cardiaques,  mêlés  de  palpitations  dues  à la  première  impres- 
sion du  poison:  le  ralentissement  est  bientôt  si  considérable  qu'il  survient 
des  lipotymies,  des  syncopes.  La  respiration  se  ralentit  également;  le  corps 
se  couvre  d’une  sueur  froide  et  visqueuse;  les  urines  sont  rares  ou  suppri- 
mées; la  mort  arrive  en  moyenne  dans  l’espace  de  dix  heures,  comme  dans 
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l intoxication  par  la  plupart  des  poisons  musculaires  ; si  elle  n’arrive  que 
plus  tard,  il  y aura  de  l’ictère. 

Après  1 ingestion  d’aliments  renfermant  des  composés  cuivreux,  les  premiers 
accidents  ne  se  produisent  qu’après  une  demi-heure,  une  heure  et  même  plus  ; 
la  mort  peut  arriver  en  quelques  heures,  mais  elle  a rarement  lieu. 

Quelquefois  les  malades  se  rétablissent  très  promptement;  d’autres  fois, 
ils  soutirent,  pendant  une  ou  deux  semaines,  de  coliques,  de  selles  diarrhéi- 
ques, de  vomissements,  d’épigastralgie,  enfin  de  tremblement  et  de  para- 
lysie musculaire. 

Lésions.  Tout  le  trajet  du  tube  intestinal  peut  présenter  des  rougeurs, 
des  taches  ecchymotiques  noirâtres  : ces  lésions  sont  d’autant  plus  pronon- 
cées que  le  sel  de  cuivre  ingéré  est  plus  caustique  et  que  sa  solution  était 
plus  concentrée  ; on  observe  rarement  des  ulcérations,  et  plus  rarement  encore 
des  pei  forations  ; ces  dernières,  quand  on  les  a rencontrées,  siégeaient  dans 
le  rectum;  quand  la  mort  a été  rapide,  on  peut  observer  une  coloration 
bleue,  les  matières  du  tube  digestif  sont  parfois  colorées  en  vert;  il  peut  en 
êtie  de  même  des  tissus  ; la  peau  présente  souvent  une  teinte  ictérique  forte- 
ment piononcée.  Le  mésentère,  les  épiploons,  participent  fréquemment  à 
l inflammation  dont  le  tube  intestinal  est  le  siège.  Les  poumons  ont  été 
trouvés  congestionnés. 

Traitement.  — On  favorise  les  vomissements  et  les  selles  par  des  boissons 
tièdes,  et  des  lavements  émollients;  on  donne  de  l’albumine  ou  du  lait;  les 
sels  de  cuivre  donnent  un  albuminate  de  cuivre  insoluble  ; mais  cet  albumi- 
nate  étant  soluble  dans  un  excès  de  sel  de  cuivre,  il  faut  administrer  l’albu- 
mine ou  le  lait  en  grande  quantité  ; enfin  pour  favoriser  l’expulsion  du  poison 
on  emploiera  les  moyens  recommandés  dans  l’intoxication  chronique. 

On  a conseillé  une  foule  d autres  antidotes;  parmi  eux,  le  ferrocyanure  de 
potassium  serait  le  meilleur,  si  on  l’avait  toujours  aisément  à sa  portée;  ces 
antidotes  sont  : les  sulfures  alcalins  et  le  sulfure  de  fer  hydraté,  diverses 
bases,  les  solutions  alcalines,  la  magnésie,  la  limaille  de  fer  ou  de  zinc,  le 
sucre,  le  miel,  etc. 

Cuivie  normal.  Le  cuivre  existe-t-il  normalement  dans  l’économie? 
Cette  question  a été  longtemps  controversée;  mais  aujourd’hui,  elle  paraît 
iésolue  par  la  négative;  la  cause  qui  a produit  le  plus  généralement  les 
erreurs,  c est  1 emploi  général  dans  les  laboratoires  des  supports  de  cuivre 
et  des  lampes  à gaz  formées  du  même  métal;  d’un  autre  côté,  il  faut  bien  se 
rappeler  que  les  causes  d introduction  accidentelle  du  cuivre  dans  l’économie 
sont  multiples  ; plusieurs  eaux  minérales,  diverses  plantes,  le  blé  par  exemple, 
les  mollusques  comestibles  peuvent  contenir  du  cuivre;  des  poussières  cui- 
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vreuses  peuvent  s’échapper  des  becs  de  gaz  et  pénétrer  dans  les  voies  respi- 
ratoires, etc. 

Recherche.  — Le  destruction  des  matières  (vomissements,  tube  digestif, 
foie)  se  fait  très  bien  par  l’acide  chlorhydrique  et  le  chlorate  de  potasse  ; 
seuls  quelques  silicates  résistent  à son  action  ; le  liquide  peut  être  évaporé 
sans  qu’il  y ait  à redouter  une  perte  du  corps  toxique  ; un  excès  d’acide  doit 
toujours  être  évité  quand  la  précipitation  doit  se  faire  par  l’hydrogène  sul- 
furé ; le  précipité  noir  obtenu  est  rapidement  lavé  à l’eau  bouillante,  autant 
que  possible  à l’abri  du  contact  de  l’air  ; on  le  dissout  dans  l’acide  azotique, 
on  évapore  à siccité,  on  reprend  par  l’eau  et  dans  la  liqueur,  on  constate 
les  caractères  des  sels  de  cuivre. 

On  a proposé  plusieurs  autres  procédés  pour  la  destruction  des  matières  : 
1°  l’incinération  directe  ; les  cendres  sont  reprises  par  l’acide  azotique  ou 
l’eau  régale  ; 2°  d’autres  emploient  d’abord  l’acide  sulfurique,  puis  l’acide 
azotique. 

Pour  rechercher  le  cuivre  dans  un  liquide,  on  a proposé,  après  avoir  aci- 
dulé, d’y  plonger  un  fil  de  clavecin,  ou  des  bâtons  de  phosphore,  ou  de  faire 
passer  un  courant  électrique  (voir  Caractères). 

Pièce  à conviction.  — On  présente  le  dépôt  de  cuivre  métallique  sur  le 
fer  ou  sur  le  platine  ou  le  précipité  brun  marron  obtenu  avec  le  ferrocya- 
nure  de  potassium. 

Pureté  des  réactifs.  — On  doit  analyser  au  préalable  avec  le  plus  grand 
soin  l’eau  distillée,  le  papier  à filtre,  et  tous  les  réactifs  dont  on  se  sert,  car 
le  cuivre  est  une  impureté  des  plus  fréquentes  dans  les  produits  commer- 
ciaux. 

Recherche  dans  les  denrées  alimentaires.  — On  peut  incinérer,  reprendre 
par  l’acide  azotique,  neutraliser  la  liqueur  en  grande  partie  et  dans  la 
liqueur  chercher  le  cuivre  par  un  procédé  quelconque.  On  a proposé  de 
mouiller  le  pain  d’abord  avec  de  l’eau,  puis  avec  une  solution  de  ferrocyanure 
de  potassium  ; le  pain  prend  au  bout  de  quelque  temps  une  coloration 
rouge,  s’il  renferme  du  cuivre;  le  procédé  n’est  pas  très  sensible.  Le  cuivre 
dans  le  pain  peut  provenir  de  ce  que  le  blé  a poussé  dans  un  terrain  cupri- 
fère, ou  bien  de  ce  que  le  blé  a été  chaulé  avec  du  sulfate  de  cuivre,  ou  bien 
de  ce  que  le  four  où  le  pain  a cuit  a été  chauffé  avec  du  bois  renfermant 
du  cuivre  (traverses  de  chemin  de  fer  injectées  au  sulfate  de  cuivre). 

On  pourrait  rechercher  le  cuivre  dans  les  huîtres,  le  thé,  le  cacao,  etc., 
comme  dans  le  pain,  par  incinération. 

Pour  le  rechercher  dans  les  cornichons,  il  suffit  de  plonger  dans  ceux-ci 
une  tige  de  fer  bien  décapée.  Après  quelques  heures,  elle  se  couvre  d’une 
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couche  métallique.  Le  cuivre  se  trouve  assez  souvent  clans  les  vinaigres  du 
commerce  ; on  peut  le  rechercher  par  la  pile. 

ALLIAGES 

Nous  étudierons  le  laiton  et  le  maillechort  à propos  du  zinc,  le  bronze  d’alu- 
minium à propos  de  l’aluminium. 

Le  mercure  blanchit  rapidement  le  cuivre. 

Alliages  de  cuivre  et  d'étain.  — Ces  alliages  portent  le  nom  général  de 
bronzes  ; les  anciens  les  connaissaient  sous  celui'd 'airain.  Il  n’y  a guère  de 
bronzes  qui  ne  renferment  du  zinc  et  du  plomb;  nous  en  excepterons  le 
bronze  des  canons.  Ces  alliages  sont  plus  fusibles  et  plus  tenaces  que  le 
cuivre  ; leur  densité  est  plus  grande  que  la  densité  moyenne  de  leurs  géné- 
rateurs. Ils  sont  moins  oxydables  que  l’acier,  la  fonte  et  le  fer.  La  trempe 
leur  donne  de  la  malléabilité  et  de  la  flexibilité.  En  général,  il  sont  sonores. 
Il  est  impossible  d’obtenir  des  bronzes  homogènes  dans  toute  leur  masse 
quand  la  pièce  est  un  peu  considérable,  parce  que  ces  alliages  éprouvent 
des  liquations  considérables. 

Voici  la  composition  de  quelques  bronzes  : 


Bronze  type 

Bronze 

Bronzes 

Robinets 

Bronze 

Bronze 

OU 

des  instruments 

pour 

pour  machines 

moné- 

des  frères  Keiaer 

des  canons. 

sonores. 

machines. 

à vapeur. 

taire. 

statues  de  Versailles. 

Cuivre. 

90 

78  ou  80 

81 

88 

95 

91,40 

Etain. 

10 

22  ou  20 

17 

8 

4 

1,70 

Zinc. 

2 

4 

1 

5,53 

Plomb. 

1,37 

100 

ÏÔÔ 

100 

100 

100 

100,00 

La  fonte  et  la  coulée  du  bronze  sont  des  opérations  délicates.  On  com- 
mence par  fondre  le  cuivre  parce  que  son  oxydation  est  moins  rapide  que 
celle  de  l’étain,  puis  on  ajoute  l’étain  et  enfin  le  zinc  ; on  brasse  vivement 
au  moment  de  la  coulée.  La  fonte  s’exécute  dans  des  creusets  en  terre  ou  en 
fonte,  ou  bien  dans  des  fours  à réverbère. 

L’addition  de  phosphore  (de  0,002  à 0,007)  au  bronze  lui  communique  des 
qualités  précieuses  de  dureté,  de  résistance  à la  tension  et  à la  flexion.  Cette 
addition  se  fait  en  ajoutant  au  bronze  fondu  un  peu  de  phosphure  d’étain  ou 
de  phosphure  de  cuivre.  L’utilité  du  phosphore  tient  certainement  à ce  qu’il 
empêche  la  dissolution  d’oxydes  métalliques  dans  l’alliage  fondu. 

Le  cuivrage  s’effectue  par  voie  électrolytique  (galvanoplastie). 


HYDRURE  DE  CUIVRE.  CirlP 


C’est  un  précipité  jaune  brun  qui  se  produit  lorsqu’on  traite  à C0°  une 
solution  de  sulfate  de  cuivre  par  un  excès  d’acide  hypophosphoreux.  La 
chaleur  le  décompose  en  ses  éléments. 
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CHLORURE  CUIVREUX.  CirCI2 


Préparation.  — Ce  corps  s’obtient  en  traitant  un  excès  de  cuivre  par  le 
chlore,  ou  en  chauffant  1 partie  de  cuivre  avec  2 parties  de  chlorure  mer- 
curique  ; le  mercure  distille  et  le  chlorure  cuivreux  reste.  Le  procédé  le  plus 
rapide  consiste  à réduire  le  chlorure  cuivrique,  soit  en  le  mettant  en  contact 
avec  du  cuivre  métallique  soit  au  moyen  d’un  sulfite  ou  de  l’anhydride  sul- 
fureux ou  de  tout  autre  réducteur. 

Denigès  le  prépare  en  chauffant  à l’ébullition  1 partie  de  sulfate  de  cuivre, 
une  partie  de  cuivre,  2 parties  de  chlorure  de  sodium  et  10  parties  d’eau;  on 
décante  : par  refroidissement  on  obtient  de  beaux  tétraèdres  de  chlorure 
cuivreux. 

Propriétés  physiques.  — Le  chlorure  cuivreux  est  à peu  près  insoluble 
dans  l’eau  ; soluble  à chaud  dans  l’acide  chlorhydrique,  il  se  dépose  de  cette 
solution  sous  forme  d’octaèdres  ; il  se  dissout  dans  l’ammoniaque  ; cette 
solution  est  incolore,  mais  elle  se  colore  en  bleu  au  contact  de  l’air. 

Exposé  à la  lumière,  il  devient  d’abord  violet,  puis  bleu.  Il  n’est  pas  volatil. 

Propriétés  chimiques.  — L’acide  azotique  le  décompose.  Les  alcalis  en 
précipitent  de  l’oxyde  cuivreux. 

Réactif.  — Sa  solution  ammoniacale  sert  à absorber  et  à caractériser  les 
carbures  acétyléniques  et  surtout  l’acétylène.  Elle  sert  aussi  à absorber  l’oxy- 
gène et  l’oxyde  de  carbone. 

Sa  solution  chlorhydrique  est  aussi  quelquefois  employée  comme  agent 
réducteur  ; elle  réduit  les  sels  d’or. 


CHLORURE  CUIVRIQUE.  CuCl2 


Préparation.  — Pour  le  préparer,  on  peut  attaquer  le  cuivre  par  un  excès 
de  chlore,  ou  dissoudre  de  l’oxyde  cuivrique  dans  de  l’acide  chlorhydrique 
ou  bien  encore  attaquer  le  cuivre  par  l’eau  régale. 

Propriétés  physiques.  — Anhydre,  ce  corps  est  d’un  brun  jaune  ; hydraté, 
il  est  vert.  Il  est  déliquescent;  sa  solution  étendue  est  bleue,  sa  solution  con- 
centrée est  verte.  Il  est  soluble  dans  l’alcool  et  colore  la  flamme  de  ce  corps 
en  vert. 

A 200°  il  se  décompose  en  chlore  et  chlorure  cuivreux. 

Avec  l’ammoniaque,  il  donne  plusieurs  composés  : CuCl2,AzH3  — CuCl2, 
2AzH3  — CuCP,4AzII3  — CuCP,6AzH3. 

Il  existe plusieursoxychlorures  decuivreCuCl2,2CuO  — CuCl2,3CuO  — CuCl2, 
4CuO — CuCl2,6CuO.  L’oxychlorure  CuCl2,3Cu0,4H20  existe  dans  la  nature  et 
porte  le  nom  d 'atacamite  ; il  est  en  masses  rayonnées  d’un  beau  vert  brillant 
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dans  une  gangue  de  quartz.  On  peut  l’obtenir  en  mouillant  la  tournure  de 
cuivre  avec  l’acide  chlorhydrique  ou  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  et  aban- 
donnant au  contact  de  l’air. 

Le  vert  de  Brunswick  a la  même  composition  que  ce  corps. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU  CUIVRE 


OXYDE  CUIVREUX.  CtrO 

Synonymie.  — Protoxyde  de  cuivre , oxydule  de  cuivre. 

Etat  naturel.  — Ce  corps  existe  dans  la  nature  ; il  porte  le  nom  de  ziguc- 
line,  de  cuprite.  Il  est  ordinairement  cristallisé  en  cubes,  ou  en  octaèdres, 
(fig.  376)  ou  en  dodécaèdres.  Ces  dernières  formes  se 
trouvent  fréquemment  au  Chessy  près  de  Lyon  : dans 
ce  gisement  elles  offrent  un  assez  beau  volume  et  une 
admirable  régularité  : les  cristaux  sont  disséminés  ou 
isolés  au  milieu  d’une  matière  argileuse  où  ils  ont  été 
formés  après  coup  aux  dépens  d’un  minerai  pyriteux 
qui  se  trouve  au-dessous  ou  dans  le  voisinage  -,  habi- 
tuellement, dans  ce  gisement,  ils  sont  recouverts  d’une 
couche  de  carbonate  de  cuivre  vert.  Il  y a aussi  de  la  Fig.  376.  — Cuprite. 
zigueline  en  masses  lamelleuses.  Une  variété  capil- 
laire est  remarquable  par  sa  couleur  vive  et  par  l’éclat  soyeux  des  aiguilles 
qui  la  composent.  Sa  densité  est  6 ; sa  dureté  est  3,5.  Sa  couleur  est  d’un 
beau  rouge  dans  les  variétés  translucides.  Dans  les  cristaux  opaques,  sa 
■couleur  est  dissimulée,  mais  on  la  met  en  évidence  en  réduisant  en  poudre 
une  petite  quantité  du  minéral.  Sa  cassure  est  conchoïde  et  offre  l’éclat 
vitreux.  Avec  l’acide  azotique,  il  fait  effervescence  et  donne  une  solution  verte. 

Préparation.  — On  le  prépare  ordinairement  en  faisant  bouillir  une  solu- 
tion d’acétate  de  cuivre  avec  de  la  glucose  ou  du  sucre  ; le  précipité  qui  se 
forme  est  d’abord  jaune  et  hydraté,  mais  bientôt  il  se  déshydrate  et  devient 
rouge. 

Propriétés  physiques.  — L’oxyde  cuivreux  est  d’un  rouge  cochenille  ; il  est 
inaltérable  à l’air  ; sa  densité  varie  de  5,75  à 6,40. 

Propriétés  chimiques.  — Ce  corps  est  soluble  dans  l’ammoniaque  ; cette 
solution  bleuit  au  contact  de  l’air  en  passant  à l’état  de  sel  cuivrique  ; le 
cuivre  la  rend  de  nouveau  incolore  en  ramenant  le  sel  cuivrique  à l’état  de 
sel  cuivreux. 

Ce  corps  peut  donner  avec  de  l’eau  un  hydrate  (Cu20)8  II20. 
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Avec  les  acides  étendus,  il  donne  du  cuivre  et  des  sels  cuivriques.  Les 
acides  concentrés  le  dissolvent. 

L'oxyde  cuivreux  hydraté  se  dissout  dans  les  acides  et  donne  des  sels 
cuivreux. 


OXYDE  CUIVRIQUE.  CuO 

Etat  naturel.  — Cet  oxyde  se  présente  dans  la  nature  sous  forme  d’une 
substance  noire,  terreuse,  peu  agrégée,  très  abondante. 

Préparation.  — En  grillant  à Pair  du  cuivre,  ou  bien  en  prenant  le  résidu 
de  la  distillation  de  l’acétate  de  cuivre,  on  a de  l’oxyde  de  cuivre  très  conve- 
nable pour  les  analyses  organiques.  L’oxyde  obtenu  par  le  grillage  du  cuivre 
précipité  n’est  pas  hygrométrique  et  est  encore  préférable  pour  cet  usage. 

En  précipitant  à froid  un  sel  cuivrique  par  la  potasse,  on  obtient  de  l’hy- 
drate d’oxyde  cuivrique.  Il  faut  dessécher  le  précipité  dans  le  vide. 

On  l’obtient  encore  anhydre  par  calcination  de  l’azotaLe  cuivrique.  (L’oxyde 
employé  pour  l’analyse  organique  doit  avoir  été  calciné  au  rouge,  puis  pul- 
vérisé et  tamisé  pour  enlever  les  lines  poussières;  dans  cet  état,  l’oxyde 
grenu  se  tasse  peu  et  n’est  plus  aussi  hygrométrique.) 

Propriétés  physiques.  — L’oxyde  de  cuivre  est  rouge  brun  presque  noir, 
assez  hygrométrique,  surtout  s’il  est  très  divisé;  au  rouge  vif,  il  fond,  perd 
de  l’oxygène  et  donne  une  masse  à fracture  cristalline  (Cu20)2Cu0. 

L’hydrate  d’oxvde  cuivrique  a une  couleur  bleue;  il  est  très  peu  stable,  il 
se  déshydrate  avant  100"  même  au  sein  de  l’eau  ; il  est  soluble  dans  l’ammo- 
niaque, surtout  en  présence  d’un  sel  ammoniacal;  il  se  dissout  également 
dans  les  solutions  concentrées  de  potasse  ou  de  soude. 

Propriétés  chimiques.  — Le  carbone,  l’hydrogène,  le  cyanure  de  potassium, 
le  réduisent  aisément. 

A chaud,  il  oxyde  les  substances  organiques  et  les  transforme  en  eau  et 
anhydride  carbonique. 

Dissous  dans  l’ammoniaque,  il  constitue  le  réactif  de  Schweilzer. 

Outre  ces  deux  oxydes,  on  en  a encore  décrit  deux  autres  : un  sous-oxyde 
CulO  et  un  peroxyde  CuO2. 


COMPOSÉS  SULFURÉS  DU  CUIVRE 


SULFURE  CUIVREUX 


Cu2S 


Cu2  = 127  — 79,70 
S = 32  — 20,30 
759  100,00 


Synonymie.  — Sous-sulfure,  protosulfure  de  cuivre. 

État  naturel.  — Ce  corps  se  présente  dans  la  nature  sous  plusieurs  aspects- 
différents. 
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A.  Chalkosine.  — Le  cuivre  sulfuré  pur  renferme  environ  0,75  de  cuivre; 
il  existe  pur  ou  mélangé  à d’autres  sulfures  métalliques.  La  forme  primitive 
est  un  prisme  hexagonal  régulier;  le  plus  souvent  il  est  en  masses  lamel- 
laires ou  compactes  de  couleur  foncée;  on  le  nommait  autrefois  mine  de 
cuivre  vitreuse,  a cause  de  sa  cassure  conchoïde  et  éclatante;  il  renferme 
ordinairement  un  peu  d’argent  et  de  fer.  Sa  densité  est  5,7,  sa  dureté  est  2,5. 
Il  a une  couleur  gris  de  fer  tirant  sur  le  bleu;  sa  poudre  est  noirâtre;  il  a 
une  couleur  métalloïdique,  il  se  coupe  au  couteau  et  fond  à la  bougie.  Le 
sulfure  massif  est  presque  toujours  accompagné  de  cuivre  carbonaté  vert.  Le 
sulfure  pseudo-morphique  se  présente  sous  la  forme  d’un  fruit  de  conifère 
ou  d’un  épi  de  blé. 

B.  Chalcopyrite , Pyrite  cuivreuse,  cuivre  pyriteux.  Fe2S3,Cu2S.  — C’est  le 
minerai  de  cuivre  le  plus  exploité  et  le  plus  répandu  ; 
il  renferme  0,33  de  cuivre  ; quelquefois  il  contient  un 
excès  de  sulfure  de  fer.  Sa  forme  primitive  est  un  sphé- 
noèdre  (fig.  377)  dont  l’angle  diffère  très  peu  de  celui 
du  tétraèdre  régulier.  Les  cristaux  ont  habituellement 
cette  forme  ou  celle  d’un  octaèdre  carré;  le  plus  souvent 
il  est  en  masses  et  quelquefois  en  concrétions.  Sa  densité 
est  4,17  ; sa  dureté  est  de  3,5;  il  fond  au  chalumeau  et 
donne  un  globule  noir  qui  devient  attirable  à l’aimant, 
quand  on  prolonge  assez  l’action  du  feu.  Il  a une  cou- 
leur jaune  de  laiton  modifiée  par  une  légère  nuance  de  vert.  Son  éclat  métal- 
lique est  très  prononcé. 

La  chalcopyrite  offre  assez  souvent  à sa  surface  des  reflets  irisés;  mais  il 
existe  un  minerai  cuivreux,  ayant  à peu  près  la  même  composition  qu’elle, 
chez  lequel  des  irisations  profondes  de  couleurs  foncées  constituent  un  carac- 
tère habituel.  On  le  désigne  sous  le  nom  de  Cuivre  panaché  ou  de  Philipsite. 

La  chalcopyrite  se  trouve  dans  le  gneiss  et  le  micaschiste;  on  la  trouve 
aussi  dans  les  schistes  argileux,  se  rapprochant  le  plus  des  terrains  primitifs. 
Dans  un  grand  nombre  de  lieux,  on  la  trouve,  soit  dans  le  grès  rouge,  soit 
dans  un  schiste  bitumineux  qui  porte  alors  le  nom  de  schiste  cuivreux. 

C.  Panabase  ou  Cuivre  gris.  — Le  nom  de  ce  corps  indique  qu’il  ren- 
ferme un  grand  nombre  de  bases;  et  en  effet  ce  corps  présente  une  compo- 
sition très  complexe.  Normalement,  il  se  compose  de  cuivre  et  de  fer  miné- 
ralisés par  du  soufre  et  par  de  l’antimoine.  Il  contient  en  moyenne  0,35  de 
cui\re,  mais  un  peu  de  ce  métal  peut  être  remplacé  par  un  peu  d’argent,  et 
une  partie  de  1 antimoine  par  de  l’arsenic.  Sa  forme  primitive  est  le  tétraèdre 
régulier;  assez  fréquemment  les  cristaux  sont  modifiés  et  pyramidés.  Sa 
densité  varie  de  4,6  à 5.  Sa  dureté  est  de  3,5;  il  est  fusible  au  chalumeau; 
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sa  couleur  est  gris  d’acier  clair  ; son  éclat  est  vif;  il  est  fragile;  sa  cassure 
est  brillante  et  finement  grenue. 

Il  v a des  cuivres  gris  ou  falilerz  dans  lesquels  l’arsenic  remplace  presque 
complètement  l'antimoine.  Dans  ce  cas,  ils  ont  une  couleur  plus  foncée  ; ils 
cristallisent  dans  le  système  cubique  normal.  On  en  a fait  une  espèce  sous 
le  nom  de  tennantite. 

Préparation.  — Pour  préparer  ce  corps,  on  chauffe  à deux  reprises  de  la 
tournure  de  cuivre  avec  du  soufre. 

Propriétés  physiques.  — Le  sulfure  cuivreux  a une  couleur  gris  jaunâtre 
un  peu  métallique;  il  est  plus  fusible  que  le  cuivre. 

Propriétés  chimiques.  — Chauffé  à l’abri  de  l’air,  il  n’est  pas  altéré  ; mais  à 
l’air  il  donne  du  sulfate  cuivrique  qui  se  décompose  ensuite  en  anhydride 
sulfureux  et  oxyde  cuivrique. 

Le  charbon  ne  le  réduit  que  lentement  ; l’hydrogène  le  réduit  au  rouge  blanc. 

Le  fer,  Pétain  et  l’antimoine  ne  le  réduisent  qu’incomplètement  à chaud. 

L’acide  azotique  et  l’eau  régale  le  dissolvent.  L’acide  chlorhydrique  est 
sans  action. 

Les  alcalis  caustiques  en  fusion  en  séparent  le  cuivre  ; les  carbonates  alca- 
lins sont  sans  action. 

L’azotate  potassique  en  fusion  l’attaque  énergiquement. 

L’oxyde  ou  le  sulfate  cuivriques  chauffés  avec  lui  dégagent  de  l’anhydride 
sulfureux  et  laissent  un  résidu  de  cuivre  métallique. 


SULFURE  CUIVRIQUE.  CuS 

Ce  corps  existe  dans  la  nature  ; mais  il  est  rare  et  porte  le  nom  de  Covel- 
line . On  l’obtient  en  précipitant  un  sel  cuivrique  par  l’hydrogène  sulfuré  ; il 
est  noir,  insoluble  dans  l’eau  et  les  sulfures  alcalins.  La  chaleur  le  transforme 
en  sulfure  cuivreux.  A l’air,  il  s’oxyde  très  rapidement,  surtout  quand  il  est 
humide,  et  donne  du  sulfate  de  cuivre. 

Quand  on  précipite  un  sel  de  cuivre  par  un  polysulfure  alcalin,  on  obtient 
des  polysulfures  de  cuivre  encore  à peine  connus.  On  connaît  aussi  plusieurs 
oxysulfures. 


SULFATE 

SO*,Cu",5lI2Ü  = 249,0 


CUIVRIQUE 

S = 32  — 12,83 

O4  = 64  = 25,03 

Cu  rzr  63,5  — 25,45 
o 11*0  — 90  = 36.07 

249,5  100,00 


Synonymie.  — Vitriol  bleu,  de  Vénus , de  Chypre.  Couperose  bleue. 

Ce  corps  se  forme  dans  les  mines  de  cuivre  par  l’oxydation  de  la  pyrite. 


715 


SULFATE  CUIVRIQUE 

Préparation.  — 1°  On  expose  à l’air  des  plaques  de  cuivre  arrosées  avec  de 
l’acide  sulfurique  très  étendu  ; 

2"  On  grille  des  pyrites  ou  du  sulfure  de  cuivre  ; dans  ces  conditions,  le 
sulfure  de  cuivre  passe  à l’état  de  sulfate,  que  l’on  sépare  par  des  lavages  à 
l’eau;  il  s est  également  formé  du  sulfate  de  fer  dans  cette  opération;  pour 
les  séparer,  on  a recours  à plusieurs  cristallisations  successives; 

dJ  On  prépare  encore  le  sulfate  cuivrique  en  attaquant  à chaud  le  cuivre 
par  1 acide  sullurique  concentré  ; il  se  dégage  de  l’anhydride  sulfureux. 

2S04I2  + Cu  = SO*  + S04Cu"  + 211*0 

Purification.  — Le  sulfate  de  cuivre  qui  renferme  du  sulfate  de  zinc  doit 
être  rejeté  ; sa  purification  est  plus  coûteuse  qu’il  ne  convient;  s’il  renferme 
du  sultate  de  fer,  on  le  purifie  facilement.  On  fait  bouillir  sa  dissolution  avec 
de  1 acide  azotique  de  manière  à faire  passer  le  fer  à l’état  de  combinaison 
ferrique.  On  chauffe  ensuite  la  liqueur  avec  un  léger  excès  d’hydrate  cui- 
vrique, lequel  précipite  l’oxyde  de  fer;  on  tiltre  et  l’on  fait  cristalliser;  on 
réitère  les  cristallisations  à quatre  ou  cinq  reprises. 

Propriétés  physiques.  — Le  sulfate  de  cuivre  cristallise  dans  le  sixième 
système;  il  possède  une  belle  couleur  bleue;  sa  saveur  est  styptique,  métal- 
lique et  désagréable.  Sa  densité  est  2,19.  A 4°,  1 partie  se  dissout  dans 
33  parties  d'eau,  à 19°  dans  2^,7,  à 100°  dans  O?1, 55,  à 104°  dans  Op‘,47. 

Ces  cristaux  s effïeurissent  légèrement  et  blanchissent  superficiellement 
parleur  exposition  à l’air  sec;  portés  à une  température  de  100°,  ils  perdent 
4 molécules  d eau  et  laissent  dégager  la  cinquième  vers  240°.  Le  sel  anhydre 
est  à la  fois  pulvérulent  et  incolore  ; il  reprend  peu  à peu  sa  coloration  bleue 
au  contact  de  l’eau,  et  cette  propriété  est  quelquefois  utilisée  pour  constater 
la  présence  ou  l’absence  de  l’eau  dans  certains  liquides. 

Propriétés  chimiques.  — Le  sulfate  cuivrique  se  combine  en  toutes  pro- 
portions avec  les  sulfates  de  nickel,  de  cobalt  et  de  zinc.  Il  se  combine  avec 
le  sulfate  ferreux  ; si  le  sulfate  cuivrique  est  en  excès,  le  mélange  cristallise 
avec  5 molécules  d’eau;  s’il  y a un  excès  de  sulfate  ferreux,  le  mélange  cris- 
tallise avec  7 molécules  d’eau,  comme  le  sulfate  ferreux  lui-même. 

Il  existe  des  sullates  basiques  de  cuivre  ; un  des  mieux  caractérisés  a pour 
formule  SOCu,  3Cu(OH)  ■ ; il  est  bleu  vert,  insoluble  dans  l’eau  et  offre  la 

composition  de  la  brochantite , espèce  minérale  cristallisée  en  tables  rhom- 
biques. 

L ammoniaque  donne  un  précipité  blanc  bleuâtre,  soluble  dans  un  excès  ; 
la  liqueur  d’un  beau  bleu  se  nomme  bleu  céleste. 

Dosage.  — 1°  Dosage  de  Veau.  A 100°  le  sulfate  de  cuivre  perd  les  4/5  de 
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son  eau  de  cristallisation,  soit  0,2880  de  son  poids  ; s’il  perd  plus,  c’est  qu'il 
contient  de  l’humidité  ; s’il  perd  moins,  c’est  qu’il  est  eflleuri. 

2°  Dosage  du  cuivre.  — Il  se  fait  habituellement  à l’état  métallique. 

Altérations.  Falsifications.  Essai.  — Depuis  que  le  sulfate  de  cuivre  est 
employé  en  grande  quantité,  on  le  trouve  assez  pur  ; en  général,  la  vente  en 
est  faite  sur  le  titre  de  0,98  : cependant  on  l’a  fraudé  avec  les  sulfates  de  zinc, 
de  magnésie,  de  fer,  de  potassium,  de  sodium,  de  la  glucose,  etc.  ; toutes  ces 
impuretés,  faciles  à reconnaître,  seront  sans  importance,  si  l’on  titre  le 
sulfate  de  cuivre. 

Le  sulfate  de  fer  sera  facile  à doser  par  les  liqueurs  titrées  de  permanga- 
nate. 

Il  ne  faut  pas  considérer  tous  les  sulfates  de  cuivre  impurs  du  commerce 
comme  des  produits  falsifiés.  En  ell'et,  on  trouve  trois  sortes  de  vitriol  bleu  : 
1°  le  sulfate  de  cuivre  pur  ou  presque  pur  ; 2°  le  vitriol  de  Salzbourg  ; il  est 
bleu  verdâtre  et  cristallise  en  prismes  quadrangulaires  à base  oblique,  très- 
volumineux  : c’est  un  sulfate  double  de  cuivre  et  de  fer  ; sa  composition  varie 
avec  son  origine,  et  sa  valeur  commerciale  est  d’autant  plus  grande  qu’il 
contient  plus  de  sulfate  de  cuivre  ; on  le  divise  en  vitriol  1 aigle , 2 ou  3 aigles  ; 
ce  dernier  renferme  le  plus  de  sulfate  de  cuivre  ; 3°  le  sulfate  de  cuivre  mixte-, 
ou  vitriol  mixte  de  Chypre  est  un  sulfate  double  de  cuivre  et  de  zinc  ; il  est 
en  prismes  d’un  beau  bleu  clair. 

Usages.  — Dans  les  arts,  le  sulfate  cuivrique  sert  à préparer  deux  couleurs  : 
le  vert  de  Scheele  et  les  cendres  bleues  (arsénite  et  carbonate  de  cuivre).  On. 
s’en  sert  dans  le  chaulage  des  blés. 

Usages  médicaux.  — À l’intérieur,  le  sulfate  de  cuivre  est  le  vomitif  le  plus 
sûr  que  nous  connaissions  à la  dose  de  0gr,25  à 0gr,40  ; il  a été  considéré  comme 
particulièrement  utile  dans  le  traitement  du  croup  ; on  pourrait  peut-être 
avec  avantage  l’employer  dans  l’angine  maligne.  A la  dose  de  0»r,50  à 
1 gramme  dans  un  lavement,  il  sert  à combattre  la  diarrhée  chronique  ; on 
l’utilise  en  injections  (2  grammes  pour  500)  dans  l’écoulement  leucorrhéique 
de  nature  catarrhale.  On  répète  ces  injections  matin  et  soir. 

Le  pansement  des  ulcères  variqueux  avec  la  solution  à 0,01  a donné 
quelques  résultats. 

D’après  Bolton,  5 milligrammes  de  sulfate  de  cuivre  pris  au  coucher  dans 
de  l’eau  enrayent  les  crampes  des  muscles  du  mollet  si  fréquentes  pendant 
la  nuit  chez  les  femmes  enceintes. 

Dumonpallier  a traité  les  endomédrites  chroniques  par  les  crayons  au 
sulfate  de  cuivre. 

Le  sulfate  de  cuivre  est  cathérétique  ; les  plaies  touchées  par  ce  caustique 
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deviennent  saignantes  ; cet  effet  est  pour  ainsi  dire  caractéristique.  On  cau- 
térise avec  un  cristal  de  sulfate  de  cuivre  les  ulcères  fongueux,  les  aphtes, 
les  paupières,  dans  les  cas  de  conjonctivites.  D’après  Galezowski,  ce  caus- 
tique exagère  la  sécrétion  ou  la  transsudation  séreuse  et  amène  l’élimination 
de  l’épithélium.  Cette  transsudation  obtenue  sur  toute  l’étendue  des  vais- 
seaux engorgés  amène  l’élimination  du  virus  putride  et  la  guérison  de  la 
conjonctivite. 

Dans  les  conjonctivites  chroniques,  catarrhales  ou  granuleuses,  on  emploie 
des  collyres  au  sulfate  de  cuivre  (sulfate  de  cuivre  0,05  à 0,15  ; eau  distillée 
10  grammes).  Dans  les  ophtalmies  chroniques,  on  emploie  souvent  la  pierre 
divine  dont  on  fait  un  collyre  dans  la  proportion  de  4 p.  1000. 

Il  réussit  très  bien  comme  désinfectant  des  matières  fécales  à la  dose 
de  0,001. 


SULFATE  DE  CUIVRE  AMMONIACAL 


On  connaît  plusieurs  sulfates  cupro-ammoniques.  En  faisant  absorber  du 
gaz  ammoniac  sec  par  du  sulfate  de  cuivre  anhydre,  on  obtient  le  composé 
S04Cu,5AzH3.  Ce  sel,  dissous  dans  l’ammoniaque  liquide,  laisse  déposer 
des  cristaux  ayant  pour  formule  SOlCu  (4AzH* *)*02.  Le  sel  employé  en  phar- 
macie paraît  correspondre  à la  formule  SOlCu,  (AzH'f)804. 

Préparation.  — On  le  prépare  par  l’action  de  l’ammoniaque  sur  le  sulfate 
de  cuivre  (1  et  2). 


(1)  Préparation.  — 1°  Codex  : 

* Sulfate  de  cuivre  . 

Ammoniaque  liquide 

Réduisez  le  sulfate  de  cuivre  en  poudre  line  ; placez-le  dans  un  vase  de  verre,  et 
ajoutez- y l’ammoniaque  liquide  jusqu’à  dissolution  complète.  Versez  alors  sur  la 
liqueur  un  volume  égal  au  sien  d’alcool  à 90°  centésimaux,  en  ayant  soin  que  les 
deux  liquides  ne  se  mêlent  et  qu’ils  restent  superposés  dans  l’ordre  de  leur  densité 
relative.  Abandonnez  le  vase  qui  les  renferme  dans  un  lieu  tranquille  pendant  vingt- 
quatre  heures.  Le  mélange  se  fera  lentemeat  et  il  se  formera  de  très  beaux  cristaux 
de  sullate  de  cuivre  ammoniacal.  Recueillez  ces  cristaux  après  avoir  décanté  l’eau 
mère;  séchez-les  rapidement  entre  des  feuilles  de  papier  joseph,  et  conservez-les  dans 
des  flacons  bien  bouchés.  » 

2°  On  dirige  un  courant  de  gaz  ammoniac  à travers  une  solution  saturée  et 
chaude  de  sulfate  de  cuivre  jusqu’à  ce  qu’elle  refuse  d’en  absorber  davantage  ; en 
laissant  refroidir  la  liqueur,  les  cristaux  se  déposeront. 


100  gr. 
q.s. 
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Propriétés.  — Le  sulfate  de  cuivre  ammoniacal  cristallise  en  prismes  d’un 
beau  bleu,  solubles  dans  l’eau  surtout  aiguisée  d’acides  sulfurique,  chlorhy- 
drique ou  azotique.  Sa  solution  concentrée,  additionnée  d’une  grande  quantité 
d’eau,  abandonne  un  dépôt  de  sulfate  de  cuivre  basique.  A l’air,  il  dégage 
de  l’ammoniaque  et  finit  par  se  transformer  en  une  poudre  verte  constituée 
par  un  mélange  de  sulfate  d’ammoniaque  et  de  sulfate  de  cuivre  basique. 

Trituré  avec  de  la  chaux,  il  dégage  de  l’ammoniaque. 

Usages  médicaux.  — Le  sulfate  de  cuivre  ammoniacal  est  un  excitant 
énergique  préconisé  contre  l’épilepsie  et  contre  la  danse  de  Saint-Guy.  O11 
l'emploie  généralement  en  pilules.  La  dissolution  (eau  céleste)  rend  quelques 
services  pour  le  pansement  des  ulcères  et  pour  le  traitement  des  taches  de  la 
cornée. 

L 'azotate  cuivrique  (Az03)2Cu,3H20  ou  G1I-0  se  prépare  en  attaquant 
le  cuivre  par  l’acide  azotique  étendu  ; il  se  dégage  du  bioxyde  d’azote  ; ce 
corps  est  bleu,  déliquescent,  soluble  dans  l’alcool  ; il  n’est  pas  connu  à l’état 
anhydre.  La  chaleur  le  décompose  d’abord  en  un  azotate  basique  vert  peu 
soluble,  puis  en  oxyde  cuivrique.  Le  charbon  le  réduit  quelquefois  avec  | 
explosion.  L’étain  est  transformé  en  acide  stannique. 

Le  phosphate  de  cuivre  (P04)2Cu8,  3IUO,  obtenu  par  double  décomposition 
entre  le  phosphate  sodique  et  l’acétate,  a été  préconisé  par  le  docteur  Luton 
contre  la  tuberculose  : son  fils  l’emploie  en  injections  hypodermiques  pour  le 
traitement  des  tumeurs  blanches. 

Le  vert  de  Schèele  (Asü3Cull)  se  prépare  en  versant  une  solution  d'ar-  . 
sénite  de  potasse  dans  une  solution  bouillante  de  sulfate  de  cuivre.  Ce 
corps  est  soluble  dans  l’ammoniaque.  Les  divers  produits  commerciaux 
connus  sous  le  nom  de  vert  perroquet,  vert  suisse,  vert  minéral , ne  sont  que 

des  variétés  de  vert  de  Scheele. 

• 

Ce  corps  a été  préconisé  à doses  extrêmement  faibles  (1  milligramme  par 
jour),  mais  très  fréquemment  répétées,  contre  toutes  les  affections  des  voies  : 
intestinales,  choléra,  diarrhée,  etc.,  par  les  docteurs  Aulde  et  Broughton. 

On  a également  proposé  de  le  substituer  à la  liqueur  de  Fowler. 

Le  docteur  IIare  le  conseille  contre  l’anémie  et  la  chorée  à la  dose  de  1 à 
2 milligrammes  trois  fois  par  jour. 

Le  vert  de  Sckweinfurt  est  un  sel  double,  arsénite  et  acétate  de  cuivre; 
nous  en  dirons  un  mot  en  chimie  organique. 


HYDRO-CARBONATES  CUIVRIQUES 

1°  3CÜ3Cu,  Cu(OII)2 


Etat  naturel.  — L 'azurite  a pour  forme  primitive  un  prisme  uno-oblique 


HYDRO-CARBONATES  CUIVRIQUES 
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Je  99°  ; elle  est  ordinairement  cristallisée  et  forme  de  beaux  groupes  de 
cristaux  translucides  ; quand  l’azurite  est  concrétionnée,  on  la  désigne  sous 
le  nom  de  pierre  d'Arménie  ; quand  elle  a une  apparence  terreuse  et  qu’elle 
est  mélangée  de  matières  calcaires,  on  la  désigne  sous  le  nom  de  bleu  de 
montagne.  Sa  dureté  varie  de  2,5  à 3,5,  sa  densité  de  3,8  à 4.  Elle  est 
tendre.  On  la  trouve  au  Chessy  et  en  Sibérie.  Au  Cliessy  elle  se  trouve  dans 
un  grès  friable.;  elle  provient  du  maniement  de  la  pyrite  par  des  eaux  ther- 
males acidulés. 


Préparation.  En  Angleterre,  on  obtient  des  cendres  bleues  par  un  pro- 
cédé qui  est  tenu  secret.  Ce  sel  a la  même  composition  que  le  bleu  de  mon- 
tagne, mais  il  est  toujours  mélangé  a des  substances  étrangères  et  surtout  à 
du  sulfate  de  chaux.  Il  sert  dans  la  fabrication  des  papiers  peints. 


2°  CO3  (CuOII)* 


Etat  naturel.  La  malachite  ne  se  montre  que  rarement  avec  des  formes 
géométriques  ; son  état  habituel  est  1 état  concrétionné  ; ces  concrétions, 
sciées  et  polies,  ollrent  des  zones  satinées  de  différentes  intensités  de  couleur 
et  d aspect,  qui  produisent  à 1 œil  un  effet  très  agréable.  Quand  la  malachite 
est  terreuse,  on  la  nomme  cendres  vertes  ou  vert  de  montagne.  Sa  dureté 
varie  de  2,5  a 3,5  et  sa  densité  de  3,8  à 4 ; elle  est  fusible  ; on  la  trouve 
dans  les  mêmes  gisements  que  l’azurite  ; du  reste,  on  observe  alors  tous  les 
passages  de  l’une  à l’autre. 

Ce  sel  se  forme  sur  les  objets  en  bronze  par  1 action  de  diverses  moisis- 
sures (R.  Durois). 

Préparation.  — En  précipitant  à froid  un  sel  cuivrique  par  un  carbonate 
alcalin,  on  obtient  une  poudre  bleuâtre  volumineuse  devenant  verte  et 
grenue  par  l’ébullition;  en  prolongeant  l’ébullition,  on  obtient  l’oxyde  cui- 
vrique. 

Usages.  — La  malachite  est  employée  en  peinture  sous  le  nom  de  vert 
minéral. 


Le  vert-de-gris  des  objets  de  bronze  et  de  cuivre  est  aussi  un  hydrocar- 
bonate  de  cuivre  basique.  Le  vert-de-gris  du  commerce  est  un  sous-acétate. 

Dans  la  nature,  on  trouve  un  carbonate  de  cuivre  anhydre  en  petites 
masses  brunes  et  tendres.  Il  est  très  rare. 


CADMIUM 


Cil"  = 142 


Historique.  — Il  a été  découvert  en  1817  par  Stromeyer  et  étudié  en  1818 
par  IIermann. 

Etat  naturel.  — Il  existe  toujours  en  petite  quantité  dans  la  blende  et  les 
ealamines.  On  a trouvé  son  sulfure  isolé  dans  une  roche  trappéenne  porphy- 
ritique  en  Angleterre.  Ce  sulfure  est  jaune,  translucide  et  brillant  à la 
surface. 

Préparation.  — Presque  tout  le  cadmium  du  commerce  vient  des  usines  de 
zinc  de  la  Silésie;  quand  on  soumet  à la  distillation  les  minerais  de  zinc 
cadmifères  mélangés  de  charbon,  le  cadmium,  plus  volatil  que  le  zinc,  distille 
le  premier;  aussi  se  trouve-t-il  principalement  dans  les  poussières  brunes 
{cadmies)  qui,  pendant  les  premières  heures,  se  condensent  dans  les  allonges 
adaptées  aux  cornues  de  distillation.  Ces  poussières,  mêlées  à du  charbon  en 
poudre,  sont  soumises  à une  nouvelle  distillation  qui  donne  un  alliage  très 
riche  en  cadmium.  Pour  en  retirer  le  cadmium  pur,  on  dissout  Talliage  qui 
contient  souvent  de  petites  quantités  de  cuivre  dans  l’acide  sulfurique, 
et  on  en  précipite  par  un  excès  d’acide  sulfhydrique  tout  le  cadmium  avec 
du  cuivre  et  des  traces  de  zinc.  Le  sulfure  de  cadmium  lavé  est  dissous  dans 
l'acide  chlorhydrique  concentré  ; on  évapore  pour  chasser  l’excès  de  cet  acide 
et  on  ajoute  un  excès  de  carbonate  d’ammoniaque  ; il  se  forme  du  carbonate 
cadmique  insoluble,  tandis  que  le  carbonate  de  cuivre  et  le  carbonate 
de  zinc  se  dissolvent  dans  l’excès  de  réactif.  Le  carbonate  cadmique  calciné, 
puis  mêlé  avec  du  charbon  et  chauffé  au  rouge  vif  dans  une  cornue  de  grès, 
donne  du  cadmium  pur  qui  se  condense  dans  le  col  de  la  cornue. 

Propriétés  physiques.  — Le  cadmium  est  un  métal  blanc,  qui,  par  son 
éclat,  se  rapproche  plus  de  l’étain  que  du  zinc.  II  est  plus  mou  que  ces 
métaux  ; il  se  laisse  aisément  courber  ; il  graisse  les  limes  et  laisse  une  trace 
grise  quand  on  le  frotte  sur  du  papier.  C’est  un  métal  très  malléable  et  très 
ductile.  Sa  densité  est  8,6  à 8,7.  Il  fond  vers  320°;  il  bout  à 860°;  sa  vapeur, 
de  couleur  orange,  s’enflamme  au  contact  de  l’air  et  brûle  avec  vif  éclat  ; 
refroidie  lentement,  elle  cristallise  en  octaèdres  réguliers. 

Propriétés  chimiques.  — Il  sc  combine  directement  avec  l’iode. 
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Il  se  dissout  avec  dégagement  d’hydrogène  dans  les  acides  sulfurique, 
ciorhydrique,  azotique  et  même  acétique,  en  formant  des  sels  incolores, 
ma  terables  par  1 eau.  Avec  l’acide  sulfureux  en  solution,  il  produit,  sans 
dégagement  de  gaz,  un  mélange  de  sulfure  et  de  sulfite  de  cadmium. 

Caractères.  Les  sels  de  cadmium  précipitent  en  jaune  par  l’hydrogène 
sulluié,  ce  sulfure  est  insoluble  dans  le  sulfhydrate  d’ammoniaque;  il  est 
soluble  dans  1 acide  azotique  ; cette  liqueur  n’est  précipitée  ni  par  les  acides 
sulfui  iquo  ou  cliloi hydrique,  ni  par  l’ammoniaque  ; si  la  liqueur  renferme  du 
cuivre,  l’ammoniaque  l’a  colorée  en  bleu  ; on  ajoute  un  excès  de  cyanure  de 
potassium  qui  fait  complètement  disparaître  la  coloration  bleue;  dans  ce 
mélangé,  le  cuivre  n’est  plus  précipité  par  l’hydrogène  sulfuré,  tandis  que  le 
cadmium  est  pu  cipi té  d une  manière  complète  ; si  la  liqueur  ne  renfermait 

pas  de  cui\ie,  on  aurait  pu  traiter  directement  la  liqueur  ammoniacale  par 
l'hydrogène  sulfuré. 

Un  autre  procédé  de  séparation  du  cuivre  et  du  cadmium  est  le  suivant 
la  liqueur  ammoniacale  est  précipitée  par  l’hydrogène  sulfuré  ; le  mélange 
des  deux  sulfures  est  lavé,  puis  traité  par  l’acide  sulfurique  à I/o  à la  tempé- 
rature de  l’ébullition;  seul,  le  sulfure  de  cadmium  passe  en  solution;  cette 

liqueur  peut  etre  soumise  aux  essais  suivants  qui  indiquent  la  présence  des 
sels  de  cadmium. 

1 hydrogène  sulluré  ou  le  sulfhydrate  d’ammoniaque,  précipité 
d un  jaune  vif  insoluble  dans  un  excès  de  précipitant,  dans  les  alcalis,  dans 
le  cyanure  de  potassium;  il  est  soluble  dans  l’acide  azotique;  si  la  liqueur 

est  acide,  la  précipitation  par  l’hydrogène  sulfuré  n’a  lieu  qu’après  avoir 
étendu  d’eau  ; 

2 ’ Au  chalumeau,  dans  la  flamme  intérieure,  sur  le  charbon  et  avec  du  car- 
bonate de  soude,  les  sels  de  cadmium  donnent  un  enduit  jaune  rougeâtre 
d’oxyde  de  cadmium  ; 

3°  Avec  la  potasse,  précipité  blanc  insoluble  dans  un  excès; 

4°  Avec  l’ammoniaque,  précipité  blanc  de  sous-sel  soluble  dans  un  excès  ; 

3"  Avec  les  carbonates  alcalins  et  d’ammoniaque,  précipité  blanc  insoluble 
dans  un  excès  ; 

Avec  le  cyanure  de  potassium,  précipité  blanc  soluble  dans  un  excès  ; 

/ ' Avec  le  ferrocyanure  de  potassium,  précipité  blanc;  avec  le  ferricyanure 
précipité  jaune  ; ’ 

8”  Ave°  ‘e  ph0SPhate  de  sou<l<!>  précipité  blanc  dans  les  solutions  qui  ne 
renferment  pas  un  excès  d’acide  ; 

9!  Le  chromate  de  Pousse  donne  un  précipité  jaune  dans  les  solutions 

HL  U II  bb* 


Dosage.  — On  dose  ordinairement  le  cadmium  à l’état  de  sulfure  ; la  soin 
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lion  peut  être  acide,  neutre  ou  alcaline,  mais  ne  doit  pas  contenir  d'acide 
sulfurique  libre. 

A.  Carnot  a proposé  de  le  doser  à l’état  de  phosphate  ammoniaco-cad- 
mique. 

Séparation  du  cuivre. — 1°  Le  sulfocyanure  de  potassium  11e  précipite  pas 
e cadmium. 

2°  En  présence  du  cyanure  de  potassium  en  excès,  l’hydrogène  sulfuré  pré- 
ipite  le  cadmium  et  ne  précipite  pas  le  cuivre. 

Toxicologie.  — Les  sels  de  cadmium  ont  sur  l’économie  à peu  près  la 
même  action  que  les  sels  de  zinc. 


IODURE  RE  CADMIUM 

G dl-  = 360 


Préparation.  — Mettez  dans  un  ballon  une  partie  de  cadmium  en  grenailles 
et  dix  parties  d’eau,  ajoutez  deux  parties  d’iode  par  portions  successives, 
chauffez  pour  terminer  la  réaction.  Filtrez,  évaporez  et  faites  cristalliser. 


Propriétés.  — Ce  sel  est  blanc  nacré,  très  brillant,  inaltérable  à l’air,  très 
soluble  dans  l’eau,  dans  l'alcool  et  dans  l’éther. 

11  forme  des  iodures  doubles  avec  les  iodures  alcalins. 

Un  gramme  d’iodure  de  cadmium  sec  et  pur  est  entièrement  précipité  par 
Or,929  de  nitrate  d’argent. 

L’iodure  de  cadmium  est  employé  en  thérapeutique  comme  iodique  ; on  en 
fait  une  pommade  (2  pour  8);  son  emploi  n’est  pas  à recommander. 


SULFATE  DE  CADMIUM 

S0lCd,4II20  = 280 

Préparation.  — Le  cadmium  forme  avec.  F acide-sulfurique  plusieurs  sulfates 
dont  la  composition  dépend  des  circonstances  oii  le  produit  s’est  formé.  Pour 
obtenir  le  sulfate  neutre,  on  dissout  dans  l’acide  sulfurique  étendu  l’oxvde 
ou  le  carbonate  de  cadmium  ; on  peut  même  employer  le  métal,  en  ayant  la 
précaution  d’ajouter  un  peu  d’acide  azotique  que  l’on  chasse  à la  fin  par  l’é- 
vaporation. Si  la  liqueur  était  acide,  les  cristaux  obtenus  ne  renfermeraient 
qu’une  molécule  d’eau. 

11  existe  un  sous-sulfate  très  peu  soluble  dans  l’eau. 


SULFATE  DE  CADMIUM 
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Propriétés  physiques  et  chimiques.  — Le  sulfate  caclmique  neutre  est  en 
cristaux  prismatiques,  volumineux  et  incolores,  d’une  saveur  styptique,  elïlo- 
rescents,  solubles  dans  leur  poids  d’eau,  presque  insolubles  dans  l’alcool  ; sou- 
mis a 1 action  de  la  chaleur,  il  perd  son  eau  de  cristallisation  sans  fondre  ; au 
rouge,  il  abandonne  la  moitié  de  son  acide  et  se  change  en  sulfate  bibasiquc; 
au  îouge  blanc,  il  se  dégage  de  1 acide  sulfureux  et  de  l’oxygène,  et  il  reste 
seulement  de  l’oxyde  de  cadmium. 

« La  solution  aqueuse  de  ce  sel  acidulée  par  l’acide  chlorhydrique,  préci- 
pita en  jaune  pai  1 hydrogène  sulturé;  la  liqueur  filtrée,  évaporée  à sec,  ne 
doit  pas  laisser  de  résidu.  » (Codex  1884.) 

Usages  médicaux.  Les  sels  de  cadmium  sont  plus  actifs  que  les  sels  de  zinc. 
Le  sulfate  cadmique  a été  employé  par  de  GRÆFEet  Giordano  dans  les  inflam- 
mations de  1 œil,  par  d autres  dans  la  blennorrhagie.  D’après  Gazeau,  une 
solution  de  ce  sel  au  millième  agit  bien  dans  cette  maladie  ; cinq  ou  six 
injections  feraient  cesser  immédiatement  l’écoulement  et  les  douleurs. 


PALLADIUM 


PtT  = 106,5 


Le  palladium  se  trouve  dans  le  minerai  de  platine  ; pour  l’extraire,  on  se 
base  sur  ce  fait  que,  de  tous  les  métaux  qui  l’accompagnent,  seul  le  palla- 
dium déplace  le  mercure  du  cyanure  de  mercure  et  donne  un  précipité  de 
cyanure  palladeux. 

C’est  un  métal  blanc  dont  la  densité  varie  de  11,3  à 11,8. 

Il  absorbe  des  quantités  considérables  d’hydrogène  et  donne  ainsi  nais- 
sance à une  sorte  d’alliage  ; le  phénomène  a été  étudié  sous  le  nom  à' occlu- 
sion. 

Les  acides  chlorhydrique  et  sulfurique  l’attaquent  difficilement  ; l’acide  azo- 
tique et  surtout  l’eau  régale  le  dissolvent  bien. 

Sa  surface  est  noircie  par  la  teinture  d’iode,  tandis  que  le  platine  n’est  pas 
attaqué. 

Le  chlorure  palladeux  PdCl2  se  prépare  en  dissolvant  le  palladium  dans 
l’eau  régale  ; on  évapore  à siccité.  Il  sert  de  réactif  aux  iodures,  après  avoir 
été  transformé  en  chlorure  double  de  palladium  et  de  sodium  (PdCl2  5,NaCl  6, 
eau  130j. 

En  dissolvant  le  chlorure  palladeux  dans  l’eau  régale  concentrée,  on  ob- 
tient le  chlorure  palladique  PdCP,  mais  si  on  dilue  cette  liqueur,  ou  si  on 
l’évapore  à siccité,  ce  sel  se  décompose  en  chlore  et  en  chlorure  palladeux. 

L’azotate  de  palladium  (AzOs)2Pd  sert  également  de  réactif  pour  les  iodures. 

L’ammoniaque  donne  avec  les  sels  de  palladium  deux  bases;  la palladam- 
rnine  et  la  palladiammine. 


OSMIUM 


Os  = 198,5 


L osmium  se  rapproche  beaucoup  de  l’arsenic  ; on  le  retire  de  la  mine  de 
platine  par  un  grillage  qui  transforme  l’osmium  en  acide  osmique  ; on  ré- 
duit ensuite  1 acide  osmique  et  suivant  les  procédés  employés,  on  l’obtient 
sous  divers  états,  pulvérulent,  cristallisé,  compact.  C’est  un  métal  très  dense 
(D  = 21,3),  presque  infusible. 

Avec  l’oxygène,  il  donne  OsO  — 0ss03  — OsO2  — OsO3  (anhydride  osmieux), 
OsO1  (anhydride  osmique). 

Les  sels  d osmium  traités  par  1 hydrogène  sulfuré  donnent  un  précipité 
brun,  insoluble  dans  les  sulfures  alcalins. 

lous  les  composés  osmiques  traités  par  l'acide  azotique  bouillant  dégagent 
l’odeur  caractéristique  de  l’anhydride  osmique. 

h' anhydride  osmique  ou  tétroxyde  d'osmium  OsO"  est  solide,  incolore;  il 
cristallise  en  longs  prismes  réguliers,  brillants  et  flexibles  ; il  fond  à 40°  et  se 
volatilise  à une  température  peu  élevée  ; il  possède  une  odeur  de  raifort 
piquante. 

Il  est  très  soluble  dans  l’eau  ; cette  solution  s’effectue  lentement  et  s’affai- 
blit par  exposition  à l'air  parce  que  l’acide  osmique  se  volatilise  ; il  est 
soluble  dans  l’alcool  et  l’éther,  mais  ces  liquides  le  réduisent. 

C’est  un  oxydant  énergique. 

Il  est  employé  en  micrographie. 

Il  est  très  toxique  ; il  agit  rapidement  sur  la  peau  qu’il  recouvre  de  dartres  ; 
sa  \apeur  excite  la  toux  et  exerce  une  action  très  vive  sur  les  yeux;  son 
meilleur  antidote  est  l’hydrogène  sulfuré. 

La  respiration  d acide  osmique  avec  l’air  suboxygéné  a été  employée  contre 
la  tuberculose  pulmonaire. 


Avant  de  commencer  l’élude  du  nickel  et  du  cobalt,  nous  devons  signaler 
une  note  du  Dr  Kruss  d’après  laquelle  le  cobalt  et  le  nickel  seraient  formés 
pour  une  grande  part  par  le  métal  dont  ils  ont  le  nom  et  pour  2 ou  3 p.  100 
d’un  autre  métal  encore  inconnu.  « Nous  avons  réussi  à obtenir  les  sels 
appelés  verts  de  nickel  avec  les  sels  rouges  de  cobalt  et  les  sels  incolores  de 
la  substance  qui  accompagne  les  deux  métaux  et  en  outre  à transformer 
plusieurs  sels  verts  de  nickel  en  sels  rouges  de  cobalt  et  autres  corres- 
pondants » (août  1889). 
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Historique.  — Le  nickel  a été  découvert  en  1751  par  Cronstedt. 

Etat  naturel.  — Dans  les  mines  de  plomb,  d’argent,  de  cuivre  et  surtout 
de  cobalt,  on  trouve  souvent  une  substance  qui  a presque  la  couleur  et  l’éclat 
métallique  du  cuivre,  mais  qui  est  très  dure.  Les  mineurs  allemands  la  nom- 
maient Kupfer  nickel , c’est-à-dire  cuivre  faux.  On  la  désigne  encore  sous  les 
noms  de  nickel  arséniuré , nickel  arsenical , Nickeline.  C’était  là  autrefois  le 
minerai  de  nickel  le  plus  important;  sa  densité  est  de  7,0,  sa  dureté  est  de 
5,5.  Au  chalumeau,  il  donne  des  vapeurs  arsenicales,  il  a une  couleur  rouge 
cuivreux  clair.  On  le  trouve  constamment  en  masses  amorphes  dans  les 
mêmes  circonstances  oii  existe  le  cobalt,  notamment  en  Saxe. 

Le  nickel  natif  se  trouve  dans  le  fer  météorique. 

Dans  la  Nouvelle-Calédonie,  on  trouve  un  grand  nombre  de  minerais  de 
nickel  et  notamment  des  hydro- silicates  de  nickel  et  de  magnésium 
(2  Si‘0I3(NiMg)5,3H20  Garnier  île). 

Préparation.  — Quand  les  minerais  ne  contiennent  pas  d'autres  métaux 
proprement  dits  que  le  fer  et  le  nickel,  on  les  fond  dans  un  four  à manche 
avec  un  fondant  ; on  obtient  une  scorie  et  une  matte  ; par  fusions  avec  de  la 
chaux  et  de  la  silice,  on  sépare  le  fer  à l’état  de  silicate  de  calcium  et  de 
1er  ; par  grillages  répétés,  le  sulfure  de  nickel  est  transformé  en  oxyde  qu’on 
réduit  parle  charbon. 

Les  minerais  contenant  des  métaux  étrangers  sont  traités  par  l’acide  chlor- 
hydrique dilué  qui  laisse  comme  résidu  le  silicate  de  nickel  et  de  magné- 
sium qu’on  traite  comme  nous  venons  de  le  dire. 
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Ces  procédés  s’appliquent  aux  minerais  calédoniens;  les  minerais  euro- 
péens, riches  en  cobalt,  sont  traités  de  la  manière  suivante  : 

Le  minerai  réduit  en  poudre  est  grillé  afin  de  se  débarrasser  de  la  majeure 
partie  de  l’arsenic  ; la  masse  grillée  est  chauffée  avec  un  mélange  de  carbo- 
nate de  potasse  et  de  beau  sable.  O11  trouve  dans  le  creuset  refroidi  un  verre 
d’un  bleu  magnifique  et  très  foncé  ( smalt ) qui  contient  tout  le  cobalt,  et  au 
fond  un  culot  métallique,  nommé  le  speiss , qui  renferme  tout  le  nickel  associe 
à de  petites  quantités  d’arsenic,  de  soufre  et  de  métaux  étrangers.  Le  speiss 
grillé  plusieurs  fois,  puis  fondu,  est  livré  en  petits  cubes  au  commerce;  il 
sert  à fabriquer  de&  alliages  qui  sont  peu  altérables  et  qui  ont  une  teinte 
voisine  de  celle  de  l’argent. 


Purification.  — On  a proposé  plusieurs  procédés  pour  séparer  le  cobalt 
du  nickel;  aucun  jusqu’ici  n’a  donné  de  résultats  parfaits;  le  suivant  ne 
réussit  cependant  pas  mal  ; on  dissout  le  nickel  dans  l’acide  azotique  ; on 
évapore  la  solution  en  présence  d’un  excès  de  métal  qui  précipite  le  fer  ; on 
reprend  par  l’eau  ; on  précipite  par  l’hydrogène  sulfuré;  la  liqueur  concen- 
trée par  l’ébullition  est  additionnée  d’acide  oxalique.  Par  l’ébullition,  l’oxalate 
de  nickel,  insoluble  dans  un  excès  d’acide  oxalique,  se  dépose.  On  calcine 
ce  dépôt  à l’abri  de  l’air,  puis  on  le  fond  dans  un  double  creuset  de  ehaux; 
on  obtient  un  culot  métallique  homogène.  Ainsi  obtenu  le  nickel  titre  0,990 

(Si  = 0,003  : Cu  = 0,001). 

• 

Propriétés  physiques.  — Le  nickel  est  un  métal  blanc  d’argent,  ductile, 
malléable,  plus  tenace  que  le  fer.  Sa  densité  varie  de  8,3  à 8,8.  11  est  magné- 
tique jusque  vers  330°.  Il  fond  vers  1300°;  la  présence  du  carbone  (fonte) 
abaisse  son  point  de  fusion. 

Fondu  il  absorbe  les  gaz  qu’il  abandonne  en  se  solidifiant. 


Propriétés  chimiques.  — Il  est  inaltérable  à l’air,  mais,  chauffé,  il  brûle 
dans  l’oxygène  comme  le  fer. 

Allié  au  fer  dans  la  proportion  de  1/100,  il  empêche  ce  métal  de  se  rouiller. 
L'acide  chlorhydrique  et  l’acide  sulfurique  étendus  ne  le  dissolvent  que  très 
lentement  avec  dégagement  d’hydrogène;  il  se  dissout  dans  l'acide  azotique 
étendu  ; l'acide  azotique  concentré  le  rend  passif  comme  le  fer. 

Les  alcalis  caustiques  ne  l’attaquent  pas  sensiblement  ni  à froid  ni  à 
chaud. 

Les  solutions  de  chlorure  de  sodium,  d’acides  organiques,  acétique,  citrique, 
tartrique,  etc.,  l’ammoniaque,  le  vin,  la  bière,  les  corps  gras,  etc.,  ne  l’atta- 
quent pas  d’une  manière  sensible  (A.  Riche). 

Avec  l’oxyde  de  carbone  il  donne  du  nickel-carbonyle. 


Caractères.  — 1°  L’hydrogène  sulfuré  ne  précipite  pas  la  solution  d’un  sel 
de  nickel,  quand  cette  solution  est  additionnée  de  quelques  gouttes  d’acides 
sulfurique  ou  chlorhydrique  : en  solution  neutre,  la  précipitation  est  par- 
tielle : en  solution  acétique  elle  est  complète. 
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2Ü  Le  sulfhydrate  d’ammoniaque  donne  un  précipité  noir,  un  peu  soluble 
dans  un  excès  de  précipitant,  surtout  en  présence  de  l’ammoniaque.  La  solu- 
tion reste  alors  colorée  en  brun  ; mais  à l’ébullition  et  en  présence  du  chlor- 
hydrate d’ammoniaque,  la  précipitation  est  complète. 

Le  précipité  est  presque  insoluble  dans  les  acides  chlorhydrique  et  sulfu- 
rique dilués;  il  se  dissout  facilement  dans  l’acide  azotique  bouillant  même 
dilué,  ainsi  que  dans  l’acide  chlorhydrique  concentré  et  bouillant. 

3°  L’azotite  de  potassium  est  sans  action  sur  les  sels  de  nickel  (caractère 
distinctif  d’avec  les  sels  de  cobalt). 

4°  La  potasse  et  la  soude  donnent  un  précipité  vert  pomme  d’oxyde 
hydraté,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif,  mais  soluble  dans  l’ammoniaque; 
en  présence  de  certaines  matières  organiques,  le  précipité  ne  se  produit  pas. 

3°  Par  voie  sèche,  le  borax  donne  avec  les  sels  de  nickel  dans  la  flamme 
oxydante  une  perle  violette  à chaud  et  d’un  brun  jaunâtre  à froid. 

Dosage.  — 1°  La  précipitation  des  sels  de  nickel  par  la  potasse  ou  le  sulf- 
hydrate d’ammoniaque  ne  donne  que  de  mauvais  résultats.  Le  procédé  sui- 
vant est  bon.  On  neutralise  la  solution  aus^si  exactement  que  possible  avec 
du  carbonate  sodique  ; on  ajoute  du  chlorhydrate  d’ammoniaque,  puis  un 
excès  de  phosphate  de  soude  ; le  précipité  bien  rassemblé  est  jeté  sur  un 
filtre  et  lavé  avec  soin  à l'eau  froide  ; le  précipité  desséché  est  calciné  et 
ainsi  transformé  en  pyrophosphate;  son  poids  multiplié  par  0,5137  fait  con- 
naître le  poids  de  l’oxyde  de  nickel. 

2°  La  liqueur  ammoniacale  est  précipitée  par  la  pile;  mais  souvent  de  la 
magnésie  est  entraînée  avec  le  nickel  au  pôle  négatif,  on  dissout  le  dépôt 
dans  l’acide  azotique;  on  chasse  ce  dernier  par  l’acide  sulfurique,  et  l'on 
expose  la  liqueur  au  courant  de  deux  éléments  qui  précipitent  le  nickel  à 
l’état  de  pureté.  Ce  procédé  peut  s'effectuer  en  présence  de  la  magnésie,  du 
cobalt  et  du  manganèse  (Riche). 

Usages  et  toxicologie.  — Ce  métal  est  aujourd’hui  extrêmement  employé 
pour  la  construction  d'un  grand  nombre  d’ustensiles  de  cuisine  et  de  labo- 
ratoire ; nous  avons  vu  qu’il  était  peu  attaquable,  et  les  expériences  de 
MM.  Riche  et  Labojrde  ont  démontré  qu’à  doses  faibles  et  très  longtemps  con- 
tinuées, les  sels  de  nickel  étaient  sans  inconvénient  pour  les  cobayes  et  les 
chiens. 

ALLIAGES 

Le  nickel  entre  dans  deux  alliages  importants  : 

Bronze  monétaire  de  la  Suisse  et  de  la  Belgique  : (Cu  — 75  Ni  = 25) 

Maillechort  (cuivre,  zinc  et  nickel)  : 

0,025  de  nickel  communiquent  à l’acier  un  grain  serré,  une  grande  cohé- 
sion, et  beaucoup  de  ténacité  et  de  malléabilité. 
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Le  nickelage  est  devenu  une  opération  courante  et  très  répandue  et  peut- 

être  à la  veille  d’une  transformation  par  suite  de  la  découverte  du  nickel- 

carbonvle. 

*/ 


CHLORURE  DE  NICKEL.  NiCl2 


Le  chlorure  de  nickel  peut  être  anhydre  ou  hydraté.  On  l’ohtient  anhydre 
en  faisant  passer  un  courant  de  chlore  sur  du  nickel  chauffé  ou  en  calcinant 
légèrement  le  chlorure  hydraté;  il  est  alors  en  paillettes  d’un  ja'une  d’or; 
on  l’ohticnt  hydraté  en  attaquant  l’oxyde  de  nickel  ou  le  carbonate  par 
l’acide  chlorhydrique  ; il  est  en  cristaux  d’un  vert  émeraude,  déliquescents  ; 
les  changements  de  couleur  de  ce  corps  suivant  qu’il  est  hydraté  ou  anhydre 
l’ont  fait  employer  comme  encre  sympathique. 

La  chaleur  le  volatilise;  l’hydrogène  le  réduit  au  rouge. 


OXYDE  1)E  NICKEL.  NiO 


Ce  corps  s’obtient  à l’état  anhydre  en  calcinant  l’azotate  ou  l’oxalate  de 
nickel  ; on  l’ohtient  hydraté  en  précipitant  un  sel  de  nickel  par  la  potasse. 

Anhydre,  il  est  gris  cendré;  hydraté,  il  est  vert  pomme:  il  est  insoluble 
dans  la  potasse  et  la  soude  ; il  est  soluble  dans  l’ammoniaque  et  donne  une 
solution  bleue;  la  potasse,  la  baryte,  la  strontiane  le  précipitent  de  cette 
solution.  L’hydrogène  le  réduit  au  rouge. 

Le  sesquioxyde  de  nickel  Ni20"  est  un  oxyde  non  salifiable  ; il  est  amorphe, 
pulvérulent,  noirâtre.  Ce  sesquioxyde  est  encore  désigné  sous  le  nom  de 
peroxyde. 


SULFATE  DE  NICKEL.  SO’Ni,  7H20 

Une  solution  de  sulfate  de  nickel  évaporée  donne  entre  50  et  70°  des 
prismes  unobliques  à 7 molécules  d’eau;  entre  30  et  40°  des  prismes  à hase 
carrée  à 0 molécules  d’eau  ; entre  15  et  20°  des  prismes  droits  à base 
rhombe  à 7 molécules  d’eau. 

Ce  corps  est  excessivement,  athermane. 
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Synonymie.  — De  Kobolt , Cobolus , nom  donné  par  les  ouvriers  mineurs 
allemands  du  moyen  âge  à un  mauvais  génie  des  mines. 

Etat  naturel.  — Le  cobalt  natif  n’existe  pas  dans  la  nature  (cependant 
les  météorites  renferment  de  0,002  à 0,010  de  cobalt).  Voici  ses  principaux 
minerais. 

A.  Cobalt  arséniuré  ou  smaltine.  — C’est  un  arséniure  de  cobalt  ordi- 
nairement mélangé  de  fer.  Sa  forme  primitive  est  un  cube  simple  ou  modifié. 
Sa  densité  est  6,5;  sa  dureté  = 5,5  ; il  fond  à la  bougie  ; il  communique  aux 
fondants  une  belle  couleur  bleue.  Sa  couleur  est  gris  d’acier;  la  cassure 
fraîche  est  brillante  ; elle  se  ternit  à l’air:  on  le  trouve  en  petites  masses 
amorphes,  en  cristaux,  et  avec  les  configurations  dendritique  et  réticulée. 
On  le  trouve  dans  les  liions  traversant  les  terrains  anciens,  à Sainte-Marie- 
aux-Mines,  à Schneeberg,  en  Saxe. 

B.  Le  cobalt  sulfuré  ou  koboldine  est  très  rare. 

C.  Le  cobalt  sulfo-arsêniuré  ou  cobalt  gris  ou  cobaltine  est  un  composé 
ferrifère  qui  a beaucoup  de  caractères  communs  avec  la  smaltine.  Sa  forme 
primitive  est  le  cube  et  les  formes  secondaires  sont  l’octaèdre,  le  dodé- 
caèdre pentagonal,  le  cubo-dodécaèdre,  etc.  Ces  cristaux  sont  très  nets,  bril- 
lants, et  ordinairement  complets  et  isolés.  Toutes  leurs  formes  sont  du  reste 
identiques  à celles  de  la  pyrite  de  fer.  Sa  couleur  est  le  gris  nuancé  de  rouge. 
On  le  trouve  dans  la  mine  de  Tunaberg  en  Suède  où  il  est  associé  à la  chalko- 
pyrite  ; on  en  trouve  aussi  en  Norvège  et  dans  le  Connecticut. 

Les  mines  de  cobalt  renferment  accessoirement  l'oxyde  noir  ( cobaltide ) et 
un  arséniate  ( érythrine ) facile  à reconnaître  à sa  couleur  fleur  de  pêcher. 

Préparation.  — On  fond  la  cobaltine  avec  du  soufre  et  du  carbonate  de 
soude;  on  obtient  ainsi  du  sulfure  de  cobalt;  ce  sulfure  est  dissous  dans  un 
acide  ; on  peut  précipiter  la  solution  par  un  alcali  et  réduire  l’oxyde  par  le 
charbon.  La  purification  de  ce  corps  est  difficile. 

Purification.  — Pour  le  purifier,  on  peut  se  fonder  sur  ce  que  l’oxalale  de 
nickel  est  insoluble  dans  l’oxalate  d’ammoniaque,  tandis  que  l'oxalate  de 
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cobalt  est  soluble  dans  ce  corps.  On  peut  encore  avec  plus  d’exactitude  se 
baser  sur  ce  que  l’azotite  de  potasse  précipite  le  cobalt,  tandis  qu  il  ne  pré- 
cipite pas  le  nickel. 

Propriétés  physiques.  — Le  cobalt  est  d'un  gris  clair  d’acier  un  peu  rouge; 
poli,  il  a une  teinte  blanche  comme  l’argent;  il  est  peu  malléable  ; comme 
le  fer,  il  ne  fond  qu’à  une  température  élevée.  Sa  ténacité  est  un  peu  supé- 
rieure à celle  du  fer.  Sa  densité  varie  de  8,5  à 8,7.  Il  est  magnétique. 

Propriétés  chimiques.  — A la  température  ordinaire,  il  est  inaltérable  à 
l’air;  mais  à chaud,  il  s’oxyde  rapidement. 

Il  se  combine  directement  avec  le  soufre,  le  chlore,  le  phosphore,  l’ar- 
senic, etc. 

Les  acides  sulfurique  et  chlorhydrique  l’attaquent  lentement. 

L’acide  azotique  l’attaque  bien. 

L’ammoniaque  donne  avec  les  sels  cobalteux  des  sels  doubles  ; voici  la 
composition  de  ces  chlorures  doubles  : 


Chlorure  hexa-ammoniqué  ou  dichro-cobal tique 
octo-  — praséo-  — 

— déca-  — roséo-  — 

— ■ — purpuréo-  — 

— dodéca-  — lutéo-  — 


Co2Cl6,  G AzH3,  2 H-0 
Co2Cl°,  8 AzH3,  2 IPO 
Co2ClG,  10  AzH3,  2 H-0 
Co-Cl6,  10  AzH3 
Co2Cl6, 12  AzH3 


L’action  des  azotitps  sur  les  solutions  ammoniacales  de  cobalt  donne  nais- 
sance à une  autre  série  de  sels  renfermant  le  groupe  nitrile  ou  azotyle  AzO2 
les  sels  de  nitro-cobaltammines,  dont  les  chlorures  ont  pour  formule  : 

Chlorure  crocéo-cobal tique  Co2  (Az02)4Cl2,  8 AzH3 
xantho-  — Co2  (Az02)2Cl4,  10  AzH3 

— tlavo-  — Co2  (Az02/Cl2, 10  AzH3 


Caractères.  — 1°  Avec  l’hydrogène  sulfuré,  comme  le  nickel  ; 

2°  Avec  le  sulfhydrate  d’ammoniaque,  comme  le  nickel,  à part  que  le  sul- 
fure est  complètement  insoluble  dans  un  excès  de  réactif  ; 

3°  L’azotite  de  potassium  additionné  d’acide  acétique  précipite  les  sels  de 
cobalt  en  jaune  (caract.  dist.  du  nickel)  ; 

4°  La  potasse  et  la  soude  donnent  un  précipité  bleu,  insoluble  dans  un 
excès  de  réactif  et  qui  devient  rose  par  l’ébullition  ; 

5°  Par  voie  sèche,  avec  le  borax,  les  sels  de  cobalt  donnent  soit  dans  la 
flamme  oxydante,  soit  dans  la  Ilamme  réductrice,  une  perle  d’une  coloration 
bleue  très  caractéristique. 

Dosage.  — Le  cobalt  est  précipité  soit  par  la  potasse,  soit  par  le  sulf- 
hydrate d’ammoniaque  ; le  précipité  est  calciné  et  enfin  chauffé  dans  un 
courant  d’hydrogène  qui  le  ramène  à l’état  de  cobalt  métallique. 

Séparation  du  nickel.  — Plusieurs  procédés  ont  été  proposés  : 
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1°  L’azotite  potassique  ne  précipite  que  le  cobalt  ; 

2°  En  liqueur  acide,  le  nitroso-naphtol  précipite  le  cobalt  et  point  le 
nickel. 

Le  chlorure  de  cobalt  CoCl2  s’obtient  en  dissolvant  l’oxyde  de  cobalt  dans 
l’acide  chlorhydrique  ; sa  solution  étendue  est  rouge  ; quand  on  la  concentre, 
elle  devient  bleue.  Cette  propriété  est  utilisée  pour  faire  une  encre  sympa- 
thique. La  chaleur  le  décompose  en  acide  chlorhydrique  et  oxyde  de  cobalt. 


OXYDE  DE  COBALT.  CoO 

L’oxyde  de  cobalt  hydraté  s’obtient  en  précipitant  un  sel  de  cobalt  par  un 
alcali  iixe  ; on  obtient  d’abord  un  précipité  bleu  de  sel  basique , puis  le 
précipité  devient  rose.  On  l'obtient  anhydre  par  calcination  de  l’hydrate  ou 
du  carbonate  ; c’est  une  poudre  amorphe  d’un  vert  olive  foncé. 

Chauffé  au  contact  de  l’air,  il  se  transforme  en  Co3OL  II  est  un  peu  volatil. 

Dans  les  fondants,  cet  oxyde  se  dissout  et  donne  une  belle  couleur  bleue. 

Cet  hydrate  déplace  l’ammoniaque  à chaud. 

Il  est  employé  pour  colorer  en  bleu  le  verre  et  les  poteries. 

Le  vert  de  Rinmann  est  un  mélange  d’oxyde  de  zinc  et  d’oxyde  de  cobalt. 

L 'azotate  de  cobalt  se  prépare  en  dissolvant  l’oxyde  de  cobalt  dans  l’acide 
azotique. 

L 'azotite  de  cobalt  et  surtout  Yazotite  double  de  cobalt  et  de  potassium  a 
été  proposé  par  Fischer  comme  procédé  commode  pour  administrer  les  azo- 
tites. 

Le  phosphate  de  cobalt  s’obtient  par  double  décomposition;  il  est  violet, 
insoluble. 

Le  bleu  Thénard  s’obtient  en  calcinant  1 partie  de  phosphate  de  cobalt 
humide  avec  8 parties  d’alumine  en  gelée. 

On  nomme  safre  une  combinaison  de  silice  et  d’oxyde  de  cobalt  qui  sert 
à préparer  l’azur. 

Le  safre  du  commerce  est  un  mélange  de  cobalt  grillé  et  de  quartz  pul- 
vérisé. 

Le  smalt  est  un  verre  bleu  que  l’on  prépare  en  chauffant  du  minerai  de 
cobalt  grillé  avec  du  sable  quartzeux  et  de  la  potasse. 

L'azur  est  du  smalt  réduit  en  poudre  impalpable. 


URANIUM 


u 


40 


L’uranium  est  un  métal  peu  répandu  dans  la  nature  ; son  principal  minerai 
est  la  pechblende  (oxyde  d’urane)  ; on  en  retire  l’oxyde  d’urane  pur  par 
divers  procédés. 

L’uranium  rappelle  un  peu  le  nickel  ou  le  fer  ; il  donne  naissance  à un 
grand  nombre  d’oxydes  U203  — U304  — UO  — UO2  — UO!. 

L’hydrate  uraneux  est  brun  foncé  ; les  sels  uraneux  sont  verts. 

L’oxyde  uranique  UO3  donne  des  sels,  mais  cet  oxyde  se  comporte  absolu- 
ment comme  s’il  était  l’oxyde  d’un  radical  spécial  UO'2,  Yuranyle  : ces  sels 
sont  jaunes  : avec  les  bases,  il  donne  des  uranates  analogues  aux  composés 
que  forment  les  sesqui-oxydes  de  fer,  de  chrome  et  d’aluminium. 

Tous  les  uranates,  même  ceux  dont  la  base  est  un  alcali,  sont  insolubles 
dans  l’eau. 

Voici  les  caractères  des  sels  d’uranium  : 


RÉACTIFS 

SELS  URANEUX 

SELS  D’URANYLE 

ILS. 

Rien. 

Rien. 

Am’S. 

Précipité  noir. 

Précipité  brun  foncé. 

Alcalis. 

Précipité  gélatineux  brun- 
rougeâtre. 

Précipité  jaune,  insoluble  dans  un 
excès  de  réactif,  soluble  dans  les 
carbonates  alcalins. 

Ammoniaque. 

Précipité  gélatineux  brun- 
rougeàtre. 

Précipité  jaune,  insoluble  dans  un 
excès  de  réactif,  soluble  dans  les 
carbonates  alcalins. 

Carbonates  alcalins. 

Précipité  vert  de  sous-sels. 
Dégagement  de  CO*. 

Précipité  jaune,  soluble  dans  un 
excès. 

Carbonate  d’ammo- 

Précipité  vert,  soluble  dans 

Précipité  jaune  soluble  dans  un 

niaque. 

un  excès. 

excès;  par  ébullition,  il  se  précipite 
de  l’uranate  d’ammoniaque. 

Phosphate  sodique. 

Ferrocyanure  de  po- 
tassium. 

Précipité  vert  gélatineux. 

Précipitéjaune  clair  insoluble  dans 
l’acide  acétique. 

Précipité  chocolat;  ne  se  reproduit 
pas  en  présence  de  l’oxalate  d’am- 
moniaque. 

Les  sels  d’uranium  sont  intéressants  pour  nous  parce  que  l’azotate  ou 
l’acétate  sont  utilisés  pour  le  dosage  volumétrique  des  phosphates. 
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Préparation.  — La  pechblende  étonnée  et  pulvérisée  est  traitée  par  l'acide 
azotique;  la  solution  évaporée  à siccité  est  reprise  par  l’eau,  qui  laisse  du 
sulfate  de  plomb,  de  l’oxyde  et  de  l’arséniate  ferriques;  la  liqueur  filtrée  est 
mise  à cristalliser;  une  nouvelle  cristallisation  fournit  des  prismes  allongés 
qu’on  traite  par  l’éther  qui  dissout  l’azotate  d’urane. 

Propriétés.  — L’azotate  d’urane  est  en  beaux  cristaux  ortho-rhombiques 
d’un  jaune  serin,  solubles  dans  la  moitié  de  leur  poids  d’eau  froide,  solubles 
aussi  dans  l’alcool  et  dans  l’éther.  Ils  fondent  à 59ü,5. 

Par  calcination,  ce  sel  fournit  de  l’oxyde  uranoso-uranique  pur,  qui  sert  à 
préparer  les  autres  composés  uraniques. 

L’azotate  d’urane  sert  à préparer  une  liqueur  titrée  pour  le  dosage  des 
phosphates  (1). 


(1)  Azotate  d’urane 40  gr. 


Faites  dissoudre  et  ajoutez  ammoniaque  Q.  S.  pour  obtenir  un  précipité  persis- 
tant. Un  redissoirt  ce  précipité  dans  l’acide  acétique  cristallisable  ; on  ne  complète 
pas  tout  à fait  le  litre  ; on  abandonne  vingt-quatre  heures  ; on  filtre  s’il  s’est  formé 
un  dépôt  ; on  complète  le  litre. 

Toute  cette  manipulation  a pour  but  d’obtenir  de  l’azotate  d’urane  neutre  ; il  est 
ordinairement  très  acide. 

Cette  liqueur  se  conserve  très  longtemps,  surtout  à l’abri  de  la  lumière. 

Pour  déterminer  son  titre,  on  fait  une  solution  contenant  2 grammes  d’anhydride 
phosphorique  par  litre  ; pour  cela  on  prend  du  phosphate  double  de  sodium  et 
d’ammonium,  POlNa,Azll'II,  4II-Ü  ; on  en  pèse  5er,889  avec  lesquels  on  fait  un  litre 
de  liqueur.  50  C.C.de  cette  liqueur  “ 0"r,  100  P2 * * * *08. 

Pour  faire  cette  liqueur,  on  a encore  proposé  le  phosphate  acide  d’ammoniaque, 
3=r,24  par  litre,  le  phosphate  de  sodium,  10sr,08i,  mais  il  est  efflorescent  ou 
encore  du  pyrophosphate  de  sodium  calciné  (3^',747)  ou  encore  du  pyrophosphate  de 
magnésie  (3sr,156),  mais  les  pyrophosphates  doivent  bouillir  pendant  une  heure  avec 
de  l’acide  azotique  pour  être  transformés  en  phosphates. 

D’autre  part,  on  fait  une  liqueur  d’acétate  acide  de  sodium  avec  : 


Eau 


500  gr. 


Acétate  de  sodium  . 
Acide  acétique.  . . . 
Eau  q.s.  pour.  . . . 


10  gr. 

5 C.C. 
100  C.C. 


Ceci  fait,  on  titre  la  liqueur  d’urane  en  opérant  comme  pour  un  dosage,  ainsi 
que  nous  l'avons  indiqué  page  462. 


CHROME 


CrIV  = 52,4 


Histoire.  — Le  chrome  a été  découvert  par  Vauquelin  en  1797  dans  un 
minerai  de  Sibérie  connu  sous  le  nom  d aplomb  rouge  (chromate  de  plomb). 

État  naturel.  — Le  chrome  se  trouve  dans  le  plomb  rouge  et  dans  le  fer 
chromé  du  Var  (Fe0,Cr203)  ; il  colore  un  certain  nombre  de  silicates  ; il 
existe  dans  l'émeraude,  le  diallage  et  la  serpentine. 

Préparation.  — Le  moyen  le  plus  sûr  d’obtenir  du  chrome  pur  consiste  à 
réduire  de  l’oxyde  de  chrome  pur  par  un  poids  calculé  de  charbon  de  sucre, 
bien  mélangé  à l’oxyde  dans  un  creuset  de  chaux. 

Propriétés  physiques.  — Le  chrome  fondu  est  un  métal  gris  d’acier,  bril- 
lant, tellement  dur  qu’il  peut  rayer  le  verre,  dont  la  densité  est  G ; quand  il 
est  cristallisé,  elle  est  de  6,8.  Il  n’est  pas  magnétique  à la  température  ordi- 
naire, mais  il  le  devient  à — 13  ou  — 20°. 

Propriétés  chimiques.  — Il  ne  s’oxyde  pas  à la  température  ordinaire  et  ne 
décompose  pas  l’eau  ; au  rouge,  l’oxygène  ou  l’eau  le  transforment  en  ses- 
quioxyde vert  avec  plus  de  difficulté  qu’on  n’en  attendrait  d’un  métal  formant 
un  oxyde  si  difficilement  réductible.  Il  est  à peu  près  inattaquable  à froid 
par  les  acides  concentrés,  excepté  par  l’acide  chlorhydrique,  qui  ne  le  dissout 
néanmoins  qu’avec  lenteur. 

Caractères.  — La  marche  générale  de  l’analyse  nous  donne  un  chromate; 
nous  donnerons  plus  loin  les  caractères  de  l’acide  chromique. 

Les  sels  de  protoxyde  de  chrome  donnent  avec  la  potasse  un  précipité 
brun  foncé,  devenant  aussitôt  brun-clair  en  dégageant  de  l’hydrogène. 

Les  sels  de  sesquioxyde  de  chrome  sont  verts,  violets  ou  rouges  ; avec  la 
potasse  ou  la  soude,  les  carbonates  alcalins,  le  phosphate  de  soude,  ils 
donnent  un  précipité  vert  soluble  dans  un  excès;  avec  l’ammoniaque,  ils 
donnent  un  précipité  gris  vert,  soluble  dans  un  excès,  si  le  sel  est  violet,  et 
un  précipité  de  même  couleur,  mais  insoluble  dans  un  excès,  si  le  sel  est  vert. 
Avec  le  sulfhydrate  d’ammoniaque,  on  obtient  un  précipité  vert  de  sesqui- 
oxyde de  chrome. 
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L’acide  oxalique,  le  ferrocyanure  de  potassium  et  le  ferricyanure  n’ont 
aucune  action. 

Dosage.  — Le  chrome  se  dose  à l’état  de  sesquioxyde  CrsO\  soit  qu’on  le 
précipite  à l’état  d’hydrate  par  l’ammoniaque,  soit  qu’on  le  précipite  à l’état 
de  chromate  mercurique. 

Le  chrome  n’entre  pas  dans  la  composition  d’alliages  usuels.  Sa  présence 
dans  l’acier  rend  celui-ci  plus  résistant. 


CH  LO  H U RES  DE  CHROME 

En  faisant  passer  un  courant  de  chlore  sur  un  mélange  intime  d’oxyde  de 
chrome  et  de  charbon,  on  obtient  du  chlorure  chromique  Cr2Cl6,  en  paillettes 
couleur  fleur  de  pêcher.  Ce  corps  chauffé  dans  un  courant  d’hydrogène  se 
transforme  en  une  matière  blanche  qui  est  du  chlorure  chromeux  CrCl’.  Le 
chlorure  chromeux  est  soluble  dans  l’eau  ; le  chlorure  chromique  est  inso- 
luble dans  ce  véhicule  ; mais  si  on  lui  ajoute  1/10  000  de  chlorure  chromeux, 
il  devient  soluble. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU  CHROME 

Le  protoxyde  de  chrome  ou  oxyde  chromeux  n’existe  qu’en  combinaison; 
quand  on  le  précipite  de  l’un  de  ses  sels,  il  décompose  l’eau  et  se  transforme 
en  oxyde  brun  hydraté  en  dégageant  de  l’hydrogène. 

L 'oxyde  salin  Cr3Ol  s’obtient  en  décomposant  au  rouge  sombre  dans  un 
tube  de  verre  les  vapeurs  d'oxychlorure  de  chrome. 

Il  existe  un  certain  nombre  de  combinaisons  peu  importantes  de  sesqui- 
oxyde de  chrome  et  d’acide  chromique,  qu’on  peut  envisager  comme  du 
bioxyde  de  chrome  ou  comme  des  combinaisons  de  l’oxyde  avec  l’acide  chro- 
mique. 

Il  nous  reste  à parler  du  sesquioxyde  de  chrome,  de  l’acide  chromique  et 
à dire  un  mot  de  l’acide  perchromique. 


SESQUIOXYDE  DE  CHROME  OU  OXYDE  CHROMIQUE 


Cr203 


Cr2  = 104,8  = 69,07 
’ O3  = 48  = 30,93 

132,8  100,00 


Cet  oxyde  existe  dans  la  nature  et  constitue  Vautunite. 

Préparation.  — 1°  En  calcinant  du  chromate  mercureux  dans  un  creuset  de 
platine,  on  obtient  une  belle  poudre  verte. 
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2°  Eu  chauffant  fortement  un  mélange  intime  de  4 parties  de  bichromate  de 
potasse  et  1 partie  amidon,  reprenant  par  l’eau  pour  dissoudre  le  carbonate 
de  potasse  formé  et  calcinant  de  nouveau,  on  a un  beau  vert  employé  dans 
la  peinture  sur  porcelaine. 

3°  Dans  les  laboratoires,  on  obtient  cet  oxyde  pur,  en  mélangeant  3 parties 
de  chromate  de  potasse  avec  2 parties  de  sel  ammoniac,  ajoutant  un  peu 
d’eau  pour  dissoudre  les  sels  et  évaporant  à siccité  ; la  masse  desséchée  est 
calcinée  dans  un  creuset  fermé  ; on  a un  résidu  d’oxyde  chromique  et  de  chlo- 
rure de  potassium  que  l’on  sépare  par  l’eau. 

Propriétés.  — Ce  corps  peut  être  obtenu  à l’état  cristallisé. 

L’oxyde  de  chrome  anhydre  a une  couleur  vert  foncé  plus  ou  moins  belle, 
suivant  son  mode  de  préparation  ; il  est  insoluble  dans  l’eau,  dans  les  alcalis 
et  dans  les  acides.  Sa  densité  est  5,21. 

Au  rouge  vif  il  perd  une  partie  de  son  oxygène,  tandis  qu’au  rouge  sombre 
il  passe  à un  état  supérieur  d’oxydation. 

La  plupart  des  métalloïdes  et  l’hydrogène  sont  sans  action  sur  lui. 

Le  charbon  le  réduit.  Le  sulfure  de  carbone  le  transforme  en  sulfure  de 
chrome. 


HYDRATES  GHROMIQUES 

1"  Oxyde  vert  ordinaire.  Cr203,3H20.  — C'est  le  précipité  gris  bleuâtre  qu’on 
obtient  en  traitant  un  sel  de  chrome  par  la  potasse  ou  mieux  par  l’ammoniaque 
et  desséchant  le  produit  pendant  longtemps  à l’air  libre  ou  dans  une  étuve 
à 100J.  L’oxyde  de  chrome  hydraté  est  entièrement  soluble  dans  la  potasse 
et  la  soude  et  forme  une  liqueur  d’un  beau  vert;  cette  dissolution  se  décom- 
pose même  spontanément  et  laisse  précipiter  un  oxyde  hydraté  d’un  vert 
d'herbe,  complètement  insoluble  dans  la  potasse  et  la  soude. 

2'  Oxyde  violet  de  chrome.  — En  précipitant  un  sel  de  chrome  violet  par 
1 ammoniaque,  on  obtient  un  précipité  soluble  dans  l’acide  acétique,  dans 
l ammoniaque  et  la  potasse  étendue.  Les  influences  les  plus  faibles,  eau  bouil- 
lante, action  prolongée  de  l’eau  froide,  frottement,  etc.,  suffisent  pour  rendre 
cet  oxyde  méta-chromique  insoluble  dans  les  réactifs  précédents  et  le  changer 
en  oxyde  hydraté  ordinaire. 

La  transformation  des  sels  de  chrome  violets  en  sels  verts,  par  l’action  de 
la  chaleur,  doit  être  attribuée  au  changement  moléculaire  que  subit  l’oxyde 

méta-chromique,  qu  on  peut  regarder  comme  formant  la  base  des  sels  vio- 
lets. 

Soumis  à la  double  influence  d’un  sel  ammoniacal  et  de  l’ammoniaque, 

1 oxyde  méta-chromique  se  dissout  en  produisant  des  composés  d’un  beau  rose 
violacé.  Avec  le  chlorhydrate  d’ammoniaque,  on  obtient  un  composé  dans 
lequel  la  présence  de  1 acide  chlorhydrique  et  celle  de  l’oxyde  de  chrome  sont 
complètement  dissimulées. 

Quand  on  abandonne  au  contact  de  l’air  la  dissolution  de  ce  composé,  elle 
laisse  déposer  une  matière  violette  insoluble  qui  donne  par  l’action  des  acides 
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une  nouvelle  série  de  sels  ayant  pour  base  un  oxyde  de  chrome  ammonia- 
cal GrO3,  4Azir  (sels  roséo-chromiques). 

3°  Oxyde  bi-iiydraté  Cra03,2II*0,  Vert  Guignet,  Vert  émeraude , etc.  — On  le 
fabrique  en  chauffant  au  rouge  sombre  un  mélange  de  3 parties  d’acide  borique 
cristallisé  et  d’une  partie  de  bichromate  de  potasse  avec  une  quantité  d’eau 
suffisante  pour  former  une  bouillie  épaisse.  La  masse  se  boursoufle  en  déga- 
geant de  l’oxygène  ; on  l’épuise  par  l’eau  qui  dissout  du  borate  de  potassium 
et  laisse  pour  résidu  l’oxyde  de  chrome  bi-hydraté.  Ce  corps  est  d’un  beau 
vert  émeraude  et  présente  une  grande  importance  comme  couleur.  Cet  hydrate 
retient  des  traces  d’acide  borique.  Bien  qu’il  ait  pris  naissance  à la  tempé- 
rature rouge,  il  se  décompose  à 300°  et  noircit  en  dégageant  de  l’eau.  Il  est 
très  stable,  résiste  à 1 action  de  la  potasse  en  fusion  et  ne  se  dissout  que  dans 
les  acides  bouillants. 

En  général,  le  sesqui-oxyde  de  chrome  se  dissout  difficilement  dans  les 
acides,  après  calcination  ; il  se  comporte  en  cela  comme  presque  tous  les 
oxydes  de  là  forme  M(I) 203.  Chauffé  au  contact  de  l’air  avec  les  alcalis,  il  donne 
des  chromâtes.  Il  se  dissout  dans  le  verre  et  le  borax. 


ANHYDRIDE  CHROM1QUE.  GrO3  = 100,4 


L’acide  chromique  Cr04H2 *  n’existe  pas  à l’état  de  liberté. 


Préparation.  — L’anhydride  chromique  se  prépare  en  décomposant  une  solu- 
tion concentrée  de  bichromate  de  potassium  par  l’acide  sulfurique  (1). 

. Cr207K2  + 2 SOHP  = 2 SOMIK  + 2 CrCP  + 11*0 


(I)  « Bichromate  de  potasse  cristallisé 1 000  gr. 

Eau  commune 10  000  gr. 

Acide  sulfurique  à 1.84  20  000  gr. 


Placez  le  sel  et  l’eau  dans  une  terrine  de  grès  vernissée,  et  opérez  la  dissolution 
à la  chaleur  du  bain-marie.  Versez  l’acide  sulfurique  dans  le  liquide  encore  chaud, 
en  ayant  soin  de  ne  l’ajouter  que  par  petites  quantités  à la  fois,  et  d’agiter  vivement 
à l’aide  d’une  baguette  de  verre.  Maintenez  le  mélange  dans  une  pièce  dont  la  tempé- 
rature ne  soit  pas  trop  basse,  et  laissez-le  en  repos  pendant  vingt-quatre  heures.  Au 
bout  de  ce  temps,  vous  trouverez  au  fond  delà  terrine  une  couche  abondante  d’acide 
chromique  cristallisé  en  prismes  aciculaires  d’une  belle  couleur  rouge.  Décantez  avec 
soin  la  liqueur  acide,  et  quand  par  une  inclinaison  convenable  de  la  terrine,  vous 
aurez  fait  écouler  la  plus  grande  partie  de  l’eau  mère,  détachez  les  cristaux  au 
moyen  d’une  carte  de  corne,  et  faites-les  égoutter  sur  un  entonnoir  imparfaite- 
ment bouché  par  des  fragments'  de  verre.  Le  poids  des  cristaux  ainsi  obtenus  est 
de  630  grammes  pour  1 000  grammes  de  bichromate  de  potasse.  Placés  sur  une 
brique  poreuse  et  maintenus  dans  une  étuve  dont  la  température  est  d’environ  3o°, 

ils  éprouvent  une  dessiccation  nouvelle,  dont  l’effet  est  de  réduire  leur  poids  à 

620  grammes.  * (Codex  1866.) 

Purification.  — Les  cristaux  ainsi  obtenus  renferment  encore  un  peu  d’acide 
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Propriétés.  — L'acide  chromique  se  présente  en  cristaux  aciculaircs  d’un 
rouge  foncé,  déliquescents,  inodores,  insolubles  dans  l’éther  et  dans  le  chlo- 
roforme, purs,  fusibles  vers  300°;  quand  on  les  chauffe,  ils  prennent  une  cou- 
leur noire,  mais  ils  redeviennent  rouge-foncé  après  refroidissement. 

La  chaleur  le  décompose  en  oxygène  et  sesqui-oxyde  de  chrome. 

Sa  solution  aqueuse  se  décompose  au  soleil,  dégage  de  l’oxygène  et  donne 
du  chromate  de  sesqui-oxyde  de  chrome. 

L’eau  oxygénée  peut  le  transformer  en  acide  perchromique  ; mais  si  elle 
était  acide,  il  y aurait  réduction  et  formation  de  sesqui-oxyde  de  chrome. 

L’anhydride  sulfureux  le  réduit  de  même  que  l’hydrogène  sulfuré. 

L’acide  chromique  et  l’acide  sulfurique  peuvent  se  combiner  et  donner  un 
composé  ayant  pour  formule  CrO,,SO’lI2.  L’eau  régénère  les  deux  compo- 
sants. Si  on  chauffe  ce  composé,  il  dégage  de  l’oxygène  et  donne  du  sulfate 
de  sesqui-oxyde  de  chrome. 

L'acide  chlorhydrique  à l’ébullition  décompose  l’acide  chromique,  dégage 
du  chlore  et  donne  du  sesqui-chlorure  de  chrome. 

Les  matières  organiques  sont  oxydées  et  le  réduisent.  La  réaction  s’opère 
quelquefois  avec  une  grande  énergie  ; ainsi  si  l’on  verse  un  peu  d’alcool  sur 
de  l’acide  chromique  cristallisé,  la  réaction  peut  enflammer  l’alcool. 

Nous  donnerons  les  caractères  et  le  dosage  de  l’acide  chromique  à propos 
des  chromâtes. 


Réactif.  — La  solution  d’anhydride  chromique  à 0,03  est  un  bon  réactif 
de  l'albumine  et  des  pigments  biliaires  dans  l’urine. 

Ce  corps  est  employé  dans  la  construction  de  certaines  piles. 

Usages  médicaux.  — En  thérapeutique,  on  emploie  des  solutions  à parties 
égales. 

Appliqué  sur  la  peau  intacte,  l’acide  chromique  jaunit  l’épiderme  et  le  désor- 
ganise ; après  un  contact  prolongé,  il  cautérise  les  parties  sous-jacentes  ; la 
cautérisation  gagne  en  profondeur,  suivant  la  quantité  de  caustique,  mais 
ne  dépasse  pas  la  limite  des  points  d’application  ; il  est  moins  douloureux  que 
la  plupart  des  autres  caustiques  ; l’eschare  est  formée  dans  les  vingt-quatre 
heures  : elle  se  détache  au  bout  de  deux  ou  trois  jours,  et  la  plaie  est  cica- 


sulfurique  et  de  bi-sulfate  de  potasse.  Pour  les  purifier,  on  les  dissout  dans  l’eau, 
on  prend  une  partie  de  fa  liqueur  que  l’on  sature  par  du  bichromate  de  baryte  en 
versant  goutte  à goutte  cette  dissolution  de  chromate  de  baryte  acide  dans  la 
dissolution  d’acide  impur  : on  peut,  en  opérant  avec  précaution,  en  précipiter  tout 
l’acide  sulfurique  sans  mettre  un  excès  de  chromate  de  baryte.  On  décante  et  on 
concentre  d’abord  au  bain-marie,  puis  sous  une  cloche  en  présence  de  l’acide 
sulfurique.  On  obtient  ainsi  des  cristaux  d’acide  pur  dans  une  eau  mère  épaisse. 
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trisée  dans  les  deux  ou  trois  jours  suivants.  Les  solutions  faibles  de  cet  acide 
durcissent  et  conservent  les  tissus  privés  de  vie,  au  lieu  de  les  détruire.  L’em- 
ploi local  de  l'acide  chromique  est  d'une  efficacité  reconnue  dans  l’ostéo- 
périostite  alvéolo-dentaire,  les  gingivites  et  diverses  alTeclions  organiques 
des  gencives  ou  du  périoste  osseux  et  dentaire,  les  végétations  vulgairement 
appelées  choux-fleurs,  les  excroissances  verruqueuses,  les  cancroïdes,  etc. 

La  solution  à 0,05  ou  0,10  a été  préconisée  contre  la  transpiration  exagé- 
rée des  pieds.  On  badigeonne  et  l’opération  n’a  pas  besoin  d’être  renouvelée 
avant  deux  ou  trois  semaines,  parfois  même  avant  sept  ou  huit. 

On  a signalé  des  cas  d’empoisonnement,  à la  suite  d’une  application  trop 
étendue  d’une  solution  à 0,520  (15  grammes)  sur  des  végétations  vulvaires  et 
périnéales.  Inutile  de  dire  que,  pris  à l’intérieur,  c’est  un  caustique  énergique. 


CHROMATES 


Les  chromâtes  répondant  à la  formule  CrOlM2  sont  des  chromâtes  neutres, 
isomorphes  avec  les  sulfates  et  de  couleur  jaune.  On  ne  connaît  pas  de  chro- 
mâtes monométalliques  répondant  à la  formule  CrCEMII  ; mais  on  connaît 
des  dichromates  Cr-07M-  et  même  des  trichromates  et  des  polychromates. 

Etat  naturel.  — Dans  la  nature,  on  trouve  le  ebromate  de  plomb. 

Préparation.  — 1°  Les  chromâtes  de  potassium  et  de  sodium  se  préparent 
en  fondant  le  minerai  de  chrome  avec  les  alcalis  caustiques  ; 

2°  Un  grand  nombre  de  chromâtes  se  préparent  par  double  décomposition  : 
chromâtes  de  plomb,  de  bismuth,  de  mercure,  etc.; 

3°  Quelques-uns  sont  obtenus  par  l’action  de  l’acide  chromique  sur  les 
oxydes  ou  les  carbonates. 

Propriétés.  — Les  chromâtes  neutres  alcalins  et  les  chromâtes  de  calcium, 
de  strontium,  de  magnésium,  de  nickel,  de  zinc,  de  cuivre,  etc.,  sont  solubles. 

Le  chromate  de  plomb  est  soluble  dans  les  alcalis  et  insoluble  dans  l’acide 
acétique. 

Le  chromate  de  bismuth  est  insoluble  dans  les  alcalis  et  soluble  dans  l’acide 
acétique. 

La  chaleur  décompose  tous  les  chromâtes  dont  la  base  n’est  pas  énergique 
et  donne  de  l’oxyde  chromique  Cr2On. 

L’acide  chlorhydrique  les  décompose  et  dégage  du  chlore. 

2 Cr04K2  + IG  HCl  = 81PO  + 4 KC1  + Cr2Cl6  + 6 Cl 


En  liqueur  acide,  les  chromâtes  sont  réduits  par  l’anhydride  sulfureux, 
l’hydrogène  sulfuré,  l’alcool  et  un  grand  nombre  de  substances  organiques. 

Caractères.  — 1°  L’hydrogène  sulfuré  donne  un  dépôt  de  soufre  et  un  préci- 
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pilé  gris  verdàlrc  ; si  la  solution  est  acide,  il  sc  forme  un  sel  de  chrome  vert 
qui  reste  en  solution; 

2°  L’acide  sulfureux,  l'acide  tartrique,  l’acide  chlorhydrique  mêlé  d alcool 
réduisent  les  chromâtes  surtout  à chaud,  et  les  convertissent  en  sels  chro- 
miques  dont  la  solution  est  verte  ; 

3°  L’azotate  d’argent  donne  un  précipité  pourpre  foncé  soluble  dans  1 acide 
azotique,  dans  l’ammoniaque  et  dans  l’hyposultlte  de  soude; 

4°  L’azotate  de  plomb  donne  un  précipité  jaune  soluble  dans  la  potasse; 

5°  Le  chlorure  de  baryum  donne  un  précipité  blanc  jaunâtre  soluble  dans 
les  acides  chlorhydrique  et  azotique  ; 

6°  L’azotate  mercureux  donne  un  précipité  rouge-brique. 

Au  chalumeau  les  chromâtes  donnent  des  perles  vertes. 

Dosage.  — Les  chromâtes  peuvent  être  dosés  : 

1°  Par  les  poids  à l’état  de  chromate  de  baryum  (1)  ; 

2°  Par  les  volumes,  par  exemple,  en  oxydant  un  sel  ferreux  en  excès  par 
le  chromate  et  déterminant  l’excès  de  sel  ferreux  par  une  liqueur  titrée  soit 
de  bichromate  soit  de  permanganate  potassiques  (2). 

Comme  beaucoup  de  composés  du  chrome  peuvent  être  dosés  par  ce  der- 
nier procédé,  il  faut  savoir  les  transformer  en  chromate  alcalin.  Le  procédé 
suivant  est  bon.  Le  composé  chromé  est  additionné  d’acide  azotique  dans 
une  capsule  de  porcelaine  ; on  ajoute  un  peu  de  chlorate  de  potassium  ; on 


(1)  A la  dissolution  du  chromate,  on  ajoute  quelques  C.C.  d’acétate  d’ammonia- 
que ; on  acidulé  par  l'acide  acétique  et  on  précipite  par  le  chlorure  de  baryum.  On 
laisse  déposer  le  précipité  pendant  quelques  heures  ; on  jette  sur  un  filtre  ; on  lave 
avec  une  solution  faible  d’ammoniaque,  puis  avec  une  solution  d’azotate  d’ammo- 
niaque jusqu’à  ce  que  tout  l’acétate  ait  disparu.  On  dessèche  le  précipité  ; on  le 
détache  autant  que  possible  du  filtre  ; on  incinère  celui-ci  et  on  calcine  le  précipité 
au  rouge  sombre.  On  pèse. 

(2)  Matériel.  — Yase  à précipité. 

Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 

Pipette  de  2o  C.C. 

Réactifs.  — LiqueurN/10  de  sulfate  double  de  fer  et  d’ammoniaque  (39fer,‘,2  par  litre). 

Liqueur  N/10  de  bichromate  potassique  (4sr,917). 

Solution  à 1/100  de  ferricyanure  bien  exempt  de  ferrocyanure. 

Mode  opératoire.  — Prenez  une  quantité  du  sel  à essayer  équivalente  ou  inférieure 
à0sr,100  de  chromate  potassique;  après  dissolution,  meltez-la  en  contact  avec 25  C.C. 
de  solution  du  sel  ferreux  ; laissez  la  réaction  s’effectuer.  Au  moyen  delà  burette  ajou- 
tez la  solution  de  bichromate  jusqu’à  ce  qu’une  goutte  portée  sur  une  goutte  de 
ferricyanure  ne  donne  plus  de  précipité  bleu.  Faites  alors  la  lecture  du  volume  de 
liquide  employé. 

Calcul.  — En  retranchant  de  25  C.C.  le  nombre  de  C.C.  lu  sur  la  burette  et  multi- 
pliant par  0,04917,  on  aura  la  quantité  d’acide  chromique  évaluée  en  dichromate 
potassique. 
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couvre  la  capsule  avec  un  entonnoir  et  on  chauffe  au  bain-marie.  On  ajoute 
plusieurs  fois  du  chlorate  de  potassium.  Quand  la  liqueur  est  bien  rouge, 
on  évapore  à sec  pour  chasser  l’excès  d’acide  azotique. 

La  transformation  est  également  facile  à effectuer  par  l’eau  oxygénée 
(Carnot). 

Toxicologie.  — Nous  avons  déjà  indiqué  des  cas  d’empoisonnement  à propos 
de  l’acide  chromique  ; ajoutons  que  l’industrie  des  chromâtes  est  très  mal- 
saine. 

L'acide  perchromique  CrCPH2  prend  naissance  quand  on  fait  agir  l’eau 
oxygénée  sur  l'acide  chromique  en  solution;  il  se  forme  un  liquide  bleu, 
qu’on  agite  avec  de  l'éther;  celui-ci  dissout  l’acide  perchromique;  il  n’a 
pas  été  possible  jusqu’ici  de  l’isoler  de  ce  liquide  ; il  ne  se  combine  avec 
aucune  base  minérale. 


ANHYDRIDE  CHLOROCHROMIQUE.  00*01“ 


Synonymie.  — Oxychlorure  de  chrome.  Chlorure  de  chromyle. 

Préparation.  — On  fond  dans  un  creuset  un  mélange  de  10  parties  de  sel  marin 
et  de  17  parties  de  bichromate  de  potasse  ; la  masse  concassée  est  introduite 
dans  une  cornue  bien  sèche  avec  30  parties  d’acide  sulfurique  concentré;  il 
n’est  pas  nécessaire  de  chauffer  beaucoup  ; il  se  produit  des  vapeurs  rouges 
qui  vont  se  condenser  dans  un  récipient  refroidi  avec  de  l’eau  ou  mieux  avec 
de  la  glace. 

Propriétés  physiques  et  chimiques.  —C’est  un  liquide  rouge  foncé,  volatil, 
fumant  ; sa  densité  est  1,71  ; il  bout  à 118°  ; il  répand  à l’air  des  fumées  très 
épaisses  ; ces  vapeurs  introduites  dans  la  flamme  d’un  brûleur  de  Bunsen  lui 
donnent  beaucoup  d’éclat,  et  font  apparaître  17  raies  caractéristiques.  — Ce 
corps  exerce  une  action  très  vive  sur  tous  les  corps  capables  de  se  combiner 
avec  le  chlore  et  l’oxygène. 

Il  peut  donner  naissance  à des  chlorochromates 

/OM 

CrO3  C1M  ou  CrOV 

Cl 
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Ma  = 55 


Historique.  — Ce  corps  a été  découvert  par  Schéele  en  1774.  Gahn  le  pre- 
mier, à peu  près  à la  même  époque,  l’isola  à l’état  métallique. 

Etat  naturel.  — Le  manganèse  n’existe  pas  à l’état  métallique  dans  la  nature. 
Nous  ne  parlerons  ici  que  des  minéraux  dont  nous  ne  faisons  pas  plus  loin 
une  étude  spéciale. 

(a)  Wolfram.  Manganèse  tungstaté.  Schéelin  ferruginé.  — Ce  corps  est 
un  tungstaté  de  fer  et  de  manganèse  ; sa  forme  primitive  est  un  prisme 
oblique  à base  rhombe  ; on  le  trouve  en  prismes  courts  aplatis  à douze  pans, 
terminés  par  des  faces  obliques.  Sa  densité  est  7,2;  sa  dureté  est  5;  il  est 
fusible  au  chalumeau  en  une  perle  noire  cristalline;  il  est  noir,  assez  bril- 
lant, lamelleux  ; ses  gisements  sont  ceux  de  la  cassitérite  que  le  wolfram 
accompagne  presque  toujours  (Saxe,  Bohème,  Cornouailles,  Limousin). 

(b) .  Manganèses  silicatés.  — Il  en  existe  probablement  plusieurs,  mais  le 
mieux  déterminé  est  la  Rhodonite.  C’est  une  substance  rose,  tirant  sur  le  vio- 
let, à cassure  cristalline  ou  granulaire.  Sa  densité  varie  de  3,6  à 3,9;  elle 
fait  feu  au  briquet  ; elle  est  susceptible  d’un  beau  poli  ; elle  est  souvent 
mélangée  de  carbonate  de  manganèse  et  de  chaux  qui  diminuent  sa  dureté  et 
son  poli.  La  Rhodonite  se  trouve  à Kapnick,  à Orlez  en  Sibérie  et  en  Suède. 
On  a démontré  que  l’abondance  relative  des  minerais  de  manganèse  était 
proportionnelle  à la  chaleur  de  formation  de  ces  minerais. 

Préparation.  — Comme  le  chrome,  Deville  le  préparait  en  réduisant  l’oxyde 
marron  de  manganèse  par  du  charbon  de  sucre  dans  un  creuset  de  chaux 
fortement  chauffé. 

Propriétés  physiques.  — C’est  un  corps  d’un  gris  blanc  (rosâtre  Deville),  dur, 
cassant  ; il  raye  l’acier  et  le  verre.  Sa  densité  varie  de  7,13  à 7,20  ; il  est  très 
réfractaire. 

Propriétés  chimiques.  — Pur,  il  est  inaltérable  à l’air  à la  température  ordi- 
naire ; mais,  chauffé,  il  se  recouvre  rapidement  d’une  couche  d’oxyde.  11  décom- 
pose l’eau  lentement  à froid,  plus  rapidement  à chaud;  les  acides  étendus 
le  dissolvent. 
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Caractères.  — Dans  la  méthode  générale  d’analyse,  les  composés  de  manga- 
nèse se  trouvent  transformés  en  manganates  : nous  donnerons  plus  loin  les 
caractères  de  l’acide  manganique.  Les  sels  de  manganèse  possèdent  les  carac- 
tères suivants  : 

1°  Les  solutions  neutres  des  sels  de  manganèse  en  présence  de  l’acétate  de 
sodium  précipitent  par  l’hydrogène  sulfuré,  mais  d’une  façon  incomplète  : 
en  présence  d’une  petite  quantité  d’acides  sulfurique  ou  chlorhydrique,  il 
n’y  a pas  de  précipité  ; 

2°  Avec  le  sulfhydrate  d’ammoniaque,  précipité  couleur  chair  (la  moindre 
trace  de  fer  suffit  pour  colorer  ce  précipité  en  noir)  ; 

3°  Avec  les  carbonates  alcalins  précipité  blanc  légèrement  rosé,  inaltérable 
à l’air  ; 

4°  Avec  la  potasse  ou  la  soude,  précipité  blanc  se  colorant  en  noir  par  le 
contact  de  l'air  ; 

5°  Avec  le  ferroevanure  de  potassium,  précipité  blanc  rosé  ; 

G0  Avec  le  ferricyanure  de  potassium,  précipité  brun; 

7°  Avec  le  tannin,  rien  ; 

8°  Si  à quelques  gouttes  d’une  solution  très  étendue  d’un  sel  de  manga- 
nèse, on  ajoute  1 ou  2 C.G.  d’hypobromite  de  soude,  il  se  forme  un  précipité 
brun  noir  ; on  porte  à l’ébullition,  on  obtient  du  permanganate  de  sodium 
d’un  beau  rouge  carmin  ; on  fdtre,  la  liqueur  passe  Alerte. 

9°  Tous  les  composés  de  manganèse,  solides  ou  liquides,  chauffés  dans 
un  tube  à essais  avec  quelques  C.C.  d’acide  azotique  concentré  et  une  petite 
quantité  d’oxyde  de  plomb  ou  de  minium,  communiquent  à la  solution  une 
belle  couleur  rouge  cramoisi.  La  réaction  ne  se  produit  pas  en  présence  des 
chlorures  ; 

10°  Au  chalumeau,  les  sels  de  manganèse  donnent  une  perle  violette. 

Dosage.  — Le  manganèse  peut  être  dosé  : 

1°  A l’état  d’oxyde  salin  que  l’on  obtient  ; 

(#)  par  calcination  directe  (1)  ; 

(b)  par  précipitation  parle  carbonate  de  sodium  (2)  ; 

(c)  — — sulfhydrate  d’ammoniaque  (3). 


(1) Les  oxydes  de  manganèse,  le  carbonate,  Tazo  la  Le  elles  sels  de  manganèse  à acides 
organiques  sont  transformés  en  oxyde  salin  par  simple  calcination.  On  chauffe  dans 
un  creuset  de  platine,  d’abord  modérément,  puis  énergiquement  en  favorisant 
l’accès  de  l’air,  jusqu’à  ce  que  le  poids  du  résidu  reste  constant. 

(2)  La  précipitation  est  gênée  par  les  substances  organiques  et  les  sels  ammonia- 
caux ; elle  doit  se  faire  à l’ébullition. 

(3)  La  précipitation  à l’ébullition  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  est  complète; 
mais  si  on  veut  peser  ce  sulfure,  il  faut  prendre  beaucoup  de  précautions  (mêler  à 
du  soufre,  chauffer  dans  un  courant  d'IPS)  ; on  préfère  le  redissoudre  dans  l’acide 
chlorhydrique  et  précipiter  par  le  carbonate  de  sodium. 


MANGANESE 


2°  A l’état  de  bioxyde  que  l'on  obtient: 

(a)  par  le  chlore  ou  le  brome  (1)  ; 

(b)  par  l’eau  oxygénée  (2)  ; 

(c)  par  la  pile  (3). 

Usages  médicaux.  — On  a essayé  le  manganèse  comme  succédané  du  fer; 
mais  rien  jusqu’ici  n’a  prouvé  que  le  manganèse  existât  dans  l’hémoglobine; 
si  le  fer  est  hématogène,  le  manganèse  paraît  au  contraire  diminuer  le 
nombre  des  globules  sanguins  (Rabuteau).  On  a administré  le  carbonate  de 
manganèse  en  pilules  à la  dose  de  5 à 10  centigrammes;  le  lactate  a été 
employé  aux  mêmes  doses.  On  a encore  administré  les  ferro-manganeux; 
ces  composés  sont  des  mélanges  et  non  des  combinaisons  définies. 

Kearney  a employé  le  manganèse  (sous  forme  de  permanganate  à la  dose 
de  2 capsules  de  0b'p,  10),  contre  l’aménorrhée;  il  s’est  produit  assez  souvent 
divers  accidents  et  notamment  de  la  douleur  stomacale  qui  ont  fait  suspendre 
le  traitement. 

M.  A.  Riche  a démontré  que  le  manganèse  n’est  qu’un  produit  accidentel 
dans  le  sang,  les  urines  et  le  lait  et  que  par  suite  il  n’y  a pas  de  chloro- 
anémie  produite  par  l’absence  du  manganèse. 

ALLIAGES 

Ces  alliages  sont  en  général  sans  importance;  les  alliages  de  cuivre  et  de 
manganèse  sont  analogues  aux  alliages  de  cuivre  et  d’étain. 

L’alliage  de  fer  et  de  manganèse,  ferro-manganèse,  joue  un  rôle  important 
dans  la  métallurgie  du  fer. 


(1)  La  liqueur  neutralisée  est  additionnée  d’acétate  de  soude  et  chauffée  vers  60°  ; 
on  fait  passer  un  courant  de  chlore,  ou  bien  on  ajoute  un  peu  de  brome.  Le  manga- 
nèse se  précipite  à l’état  de  peroxyde  hydraté.  On  le  lave  d’abord  par  décantation, 
en  filtrant  les  eaux  de  lavage  ; puis  on  jette  sur  un  filtre  et  on  lave.  On  dessèche, 
on  calcine  et  on  pèse. 

Le  précipité  retient  souvent  de  minimes  quantités  de  composés  alcalins  ; aussi 
quelquefois,  on  titre  le  précipité  obtenu  par  un  dosage  volumétrique  (acide  oxa- 
lique, ou  acide  sulfurique  et  permanganate). 

(2)  En  liqueur  acide,  l’eau  oxygénée  précipite  le  manganèse  à l’état  de  bioxyde, 
qu’il  soit  seul  ou  en  présence  de  la  chaux,  de  la  baryte,  de  l’oxyde  de  zinc,  ou  de 
l’oxyde  de  fer  (Carnot.) 

(3)  Le  métal  doit  être  à l’état  d’azotate  et  mieux  de  sulfate  : la  liqueur  maintenue 
au  bain-marie  à 70  ou  80°  estsoumiseà  l’action  de  deux  éléments.  Le  manganèse  se 
porte  à l’état  de  bioxyde  sur  le  pôle  positif.  Quand  le  manganèse  a disparu  delà 
liqueur,  on  la  décante  sur  un  filtre  qu’on  lave  et  qu’on  incinère  dans  le  creuset  taré. 
On  pèse. 

Le  procédé  est  extrêmement  sensible. 

Quand  on  se  trouve  en  présence  du  fer,  il  faut  transformer  ce  métal  en  sel  fer- 
rique et  le  précipiter  par  le  carbonate  de  baryte. 
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Ces  alliages  se  préparent  habituellement  en  réduisant  par  le  charbon  un 
mélange  d’oxydes. 


CHLORURES  DE  MANGANÈSE 


Il  existe  les  chlorures  suivants  MnCl-  — Mn2ClG  — MnCP.  Les  deux  derniers 
sont  très  instables. 

Le  chlorure  manganeux  MnCl2  est  le  résidu  de  la  fabrication  du  chlore;  on 
peut  le  préparer  en  attaquant  les  oxydes  ou  le  carbonate  de  manganèse  par 
l’acide  chlorhydrique. 

Ce  corps  cristallise  en  prismes  hydratés;  il  a une  saveur  styptique;  il.  est 
déliquescent  à la  température  ordinaire  et  s’cflleurit  à 25°;  son  maximum  de 
solubilité  est  à 50°;  il  se  dissout  alors  dans  la  moitié  de  son  poids  d’eau  ; il 
est  très  soluble  dans  l'alcool;  on  a tenté  son  essai  contre  les  aphtes  et  à l’in- 
térieur on  l’a  employé  contre  certaines  dartres.  On  s’en  sert  surtout  pour 
fabriquer  les  eaux  minérales  arlilicielles. 


L 'ioclure  de  ?nangcinèse  MnI2,4H-0  se  prépare  par  double  décomposition 
au  moyen  de  l'iodure  de  baryum  et  du  sulfate  de  manganèse;  il  est  déli- 
quescent et  brunit  au  contact  de  l’air;  il  est  isomorphe  avec  le  chlorure  de 
manganèse;  à l’abri  de  l’air  il  est  indécomposable  au  rouge.  On  en  a fait  un 
sirop  et  des  pilules  analogues  aux  pilules  et  au  sirop  d'iodure  de  fer. 

Il  a été  préconisé  contre  la  cachexie  syphilitique. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU  MANGANÈSE 


Ces  composés  sont  nombreux:  MnO- — Mn203 — MnO" — Mn'O4 — MnO  — Mn20T 


OXYDE  MANGANEUX.  MnO 


Préparation.  — On  l’obtient  par  la  calcination  du  carbonate,  de  l’oxalate  ou 
de  l’hydrate  manganeux  à l’abri  de  l’air,  ou  mieux  encore  en  réduisant  les 
oxydes  supérieurs  par  un  courant  d’hydrogène  au  rouge. 

Deville  a obtenu  l’oxyde  cristallisé  en  octaèdres  transparents,  vert  éme- 
raude, d’un  éclat  adamantin,  en  dirigeant  au  rouge  vif,  sur  l’oxyde  obtenu 
par  réduction  d’un  oxyde  supérieur,  un  courant  d’hydrogène  mélangé  de  fort 
peu  de  gaz  acide  chlorhydrique.  Il  est  inaltérable  par  la  chaleur. 

En  précipitant  un  sel  de  manganèse  par  un  alcali,  on  obtient  ce  corps  à 
l’état  hydraté  ; il  absorbe  alors  facilement  l’oxygène  de  l’air  et  se  transforme 
en  sesquioxyde  Mn‘J0:i. 


ItlOXYDE  1)E  MANGANESE 
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OXYDE  MANGANIQUE  (sesquioxyde).  MtrO" 

Etat  naturel.  — Ce  corps  se  trouve  dans  la  nature  à l'état  anhydre  ou 
hydraté. 

(A)  Anhydre.  Braunite.  — La  brauuite  a pour  forme  primitive  un  prisme 
droit  à base  rhombe  de  100°  ; elle  se  trouve  en  longs  prismes  modifiés  sur 
les  arêtes  latérales  ; elle  peut  être  aciculaire,  fibreuse  et  concrétionnée  et 
en  masses  amorphes  et  même  terreuses.  Sa  densité  varie  de  4,7b  à 4,82  ; 
sa  dureté  est  de  0,5;  elle  est  d’un  brun  noir  peu  éclatant,  elle  donne  une 
poussière  brune. 

(B)  Hydraté.  Manganite  ou  Acerdèse.  — Sa  forme  primitive  est  un  prisme 
droit  à base  rhombe  de  99u,49';  ses  cristaux  sont  ordinairement  hexaé- 
driques ou  cannelés.  Sa  densité  est  4,32  ; sa  dureté  est  3,5;  sa  poussière  est 
brune  ; il  peut  se  présenter  sous  formes  mamelonnée,  dendritique,  terreuse; 
il  est  alors  tendre,  noirâtre,  impur,  plus  ou  moins  mélangé  d’oxyde  ferrique 
et  de  bioxyde  de  manganèse;  on  l’a  souvent  pris  pour  ce  dernier  corps  ; mais 
sur  la  porcelaine  il  laisse  une  trace  brune,  tandis  que  le  bioxyde  laisse  une 
trace  noire. 

Préparation.  — On  l’obtient  anhydre,  en  calcinant  avec  précaution  l’azo- 
tate de  manganèse  ; hydraté,  en  abandonnant  à l’air  l’oxyde  manganeux 
hydraté. 

L’acide  chlorhydrique  dissout  d’abord  ce  corps,  mais  si  on  chauffe  un  peu,- 
il  se  dégage  du  chlore. 


OXYDE  SALIN  DE  MANGANÈSE.  MnO,Mn*0*  = Mn*0‘ 

Synonymie.  — Oxyde  manganoso-manganique , oxyde  rouge , oxyde  brun. 

♦ 

Etat  [naturel.  — Ce  corps  existe  dans  la  nature,  mais  il  est  très  rare,  il 
porte  le  nom  d’ Hausmannite . 

Préparation  et  propriétés.  — Pour  le  préparer  il  suffit  de  calciner  les  autres 
oxydes  de  manganèse.  Il  constitue  une  poudre  d’un  brun  rouge  ; traité  par 
les  acides,  il  donne  un  mélange  de  sels  manganeux  et  de  sels  manganiques; 
c’est  la  forme  sous  laquelle  on  dose  ordinairement  les  composés  du  manga- 
nèse. 


BIOXYDE  DE  MANGANÈSE.  MnO* 


Synonymie.  — Peroxyde  de  manganèse. 

Etat  naturel.  — La  pyrolusite  a pour  forme  primitive  un  prisme  droit  à 
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base  rhombe  de  93°, 30’  ; elle  se  présente  ordinairement  en  longs  prismes 
modifiés  sur  les  arêtes  latérales  (fig.  378)  ; souvent  elle  est  en  masses  acicu- 
laires,  compactes  ou  en  stalactites;  sa  densité  est  4,9;  sa  dureté  varie  de  2 a 
2,3;  sa  couleur  est  gris  noirâtre;  son  éclat  est  médiocre  ou  terne  suivant  les 
variétés;  sa  poudre  est  toujours  noire.  L’oxyde  de  Romanèche  renferme  0,16 
de  barytine  : il  a une  texture  grumelée  ; sa  couleur  tire  un  peu  sur  le 
bleuâtre  ; on  l’a  nommé  jisilomélane. 

Les  divers  oxydes  de  manganèse  se  trouvent  ordinaire- 
ment ensemble,  souvent  mélangés  dqns  les  mêmes  gîtes , et 
il  serait  difficile  de  les  séparer.  Ils  remplissent  des  poches 
ou  des  canaux  sinueux  dans  les  terrains  secondaires  ou  de 
transition  oii  ils  ont  dû  être  apportés  par  voie  thermale 
avec  les  minerais  de  fer  qui  les  accompagnent  presque 
toujours.  On  les  trouve  en  Allemagne,  en  Saxe,  en  Hongrie, 
à Périgueux,  à Nontron,  à Romanèche,  à Louron,  à Rancié 


Fig.  378. 
Pyrolusite. 


(Ariège),  à la  Voulte  (Ardèche). 


Préparation.  — On  l’obtient  en  calcinant  de  l’azotate  manganeux  au  rouge 
sombre,  reprenant  le  résidu  par  quelques  gouttes  d’acide  azotique  pour 
dissoudre  l’oxyde  manganeux  et  calcinant  de  nouveau.  On  pourrait  encore 
chauffer  un  oxyde  de  manganèse  avec  du  chlorate  potassique  ou  décomposer 
à chaud  par  les  acides  les  manganates  ou  les  permanganates  alcalins. 

Propriétés  physiques  et  chimiques.  — Le  bioxyde  de  manganèse  se 
décompose  sous  l’influence  de  la  chaleur  en  oxygène  et  en  oxyde  salin. 

Avec  l’acide  sulfurique,  il  dégage  de  l’oxygène  et  donne  du  sulfate  de 
manganèse. 

L’acide' chlorhydrique  en  dégage  du  chlore  et  donne  du  chlorure  man- 
ganeux. 

L’acide  azotique  ne  l’attaque  pas,  mais  en  présence  des  substances  orga- 
niques, il  donne  de  l’azotate  manganeux. 

Avec  l’acide  oxalique,  le  bioxyde  de  manganèse  dégage  de  l’acide  carbo- 
nique et  donne  de  l’oxalate  manganeux.  Cette  réaction  est  quelquefois  utilisée 
en  analyse. 

Chauffé  avec  la  potasse  ou  la  soude  à l’abri  de  l’air,  il  donne  un  manganate 
et  du  sesquioxyde  de  manganèse  hydraté;  si  l’opération  est  faite  au  contact 
de  l’air,  tout  le  manganèse  passe  à l’état  de  manganate. 

Il  existe  plusieurs  hydrates  de  bioxyde  de  manganèse  : l’un  d’eux 
donne  avec  l’eau  une  solution  limpide  par  transparence,  trouble  par  réflexion  ; 
la  moindre  trace  d’acide  ou  de  base  précipite  cette  solution. 

Le  borax  est  coloré  en  violet  par  le  bioxyde  de  manganèse.  Ce  corps  est 
employé  dans  la  verrerie  commune. 

« Altérations.  — Oxyde  de  fer , baryte,  argile,  silice,  carbonate  et  sulfate 
de  chaux,  fluorure  de  calcium,  acerdèse. 

Falsifications.  — Sable,  suie,  charbon. 


BIOXYDE  DE  MANGANESE 
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Titre.  — • Il  doit  titrer  95  degrés  chlorométriques, 
pour  100  de  bioxyde  pur.  » (Codex  1884.) 


c’est-à-dire  renfermer  95 


Dosage.  — Le  bioxyde  de  manganèse  sert  à préparer  l’oxygène  et  surtout  le 
chlore  ; il  a évidemment  d’autant  plus  de  valeur  qu’il  dégage  plus  de  chlore 
et  cela  en  employant  la  plus  faible  quantité  possible  d’acide  chlorhydrique. 

Pour  le  titrer,  on  fait  donc  réagir  l’acide  chlorhydrique #sur  l'oxyde  de 
manganèse  ; le  chlore  dégagé  est  recueilli  dans  une  solution  alcaline  et  titré 
par  les  procédés  chlorométriques  (1). 


(I)  a.  Dosage  du  chlore.  — Théorie. 

MnO(I) 2  + 4 1101  = MnCl2  + 2 1120  + Cl2 
87  71 


87  grammes  de  bioxyde  de  manganèse  fournissent  71  grammes  de  chlore;  pour 
on  avoir  un  gramme,  il  en  faudra  Ij-j-  et  pour  en  avoir  un  litre,  ce  litre  pesant  3«r,  1 8 
il  faudra 


87  x 3,18 

71 


= 3 
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Appareils.  — (Fig.  379.)  Ballon  d’un  litre. 


Petit  ballon  de  60  à 100  G. G.  muni  d’un  long  tube  de  dégagement. 

Pipette  de  25  G. G. 

Réactifs.  — Acide  chlorhydrique. 

Lessive  de  soude. 

Mode  opératoire.  — Pesez  3sr}89G  de  l’oxyde  à essayer  finement  pulvérisé;  intro- 
duisez dans  le  petit  ballon;  ajoutez  25  G. G.  acide  chlorhydrique;  adaptez  rapide- 
mentle  tubede  dégagement;  faites-le  plonger  dans  le  ballon  d’un  litre  presque  plein 
d’eau  additionnée  de  25  ou  30  G. G.  de  lessive  de  soude  ; laissez  la  réaction  commen- 
cer à froid;  chauffez  ensuite  très  doucement,  jusqu’à  ce  que  le  bioxyde  de  manga- 
nèse ait  disparu  ou  que  le  résidu  soit  blanc,  et  jusqu’à  ce  que  le  tube  de  dégagement 
soit  assez  chaud  pour  qu’on  ne  puisse  plus  le  toucher  avec  les  doigts  ; pendant  tout 
ce  temps,  il  faut  surveiller  avec  soin  le  dégagement,  parce  qu’une  absorption  pour- 
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D’autres  procédés  ont  été  préconisés  (Fresenius  met  le  bioxyde  de  manga- 
nèse en  contact  avec  l’acide  oxalique  ; celui-ci  est  transformé  en  CO-  ; la  perte 
de  poids  de  l’appareil  donne  la  richesse  du  bioxyde);  mais  celui  indiqué  est 
très  bon  et  présente  cet  avantage  que  cet  essai  est  calqué  sur  l’emploi  indus- 
triel. 

Le  bioxyde  d^  manganèse  est  l'anhydride  de  l’acide  manganeux  ; les  man- 
ganites  ont  pour  formule  Mn8OsM'2  ; telle  est  la  psilomélane  ; il  existe  des 
polymères  ayant  pour  formule  Mn5OnM'2. 


ANHYDRIDE  ET  ACIDE 


manganioues.  MANGANATES 


L’acide  manganique  MnO'H2  est  inconnu  aussi  bien  que  son  anhydride. 

Les  manganates  alcalins  s’obtiennent  en  chauffant  les  oxydes  de  manga- 
nèse avec  les  alcalis  caustiques  ou  les  chlorates. 

Les  manganates  sont  verts  ; la  chaleur  les  ramène  à l’état  de  manganites  ; 
la  présence  de  la  vapeur  d’eau  abaisse  la  température  de  réduction. 

L 'anhydride  permanganique  Mn-O7  s’obtient  en  introduisant  20  grammes 
environ  de  permanganate  potassique  pulvérisé  dans  de  l’acide  sulfurique 
concentré  entouré  d’un  mélange  réfrigérant;  il  se  dissout  avec  une  coloration 
verte  et  il  se  dépose  peu  à peu  des  gouttelettes  oléagineuses  qui  se  décom- 
posent à la  longue  ; c’est  un  oxydant  très  énergique  ; il  enflamme  instanta- 
nément le  papier  et  l’alcool. 

L’ acide  permanganique  MnOlf  n’est  connu  qu’en  solution;  on  l’obtient  en 
décomposant  le  permanganate  de  baryte  par  l’acide  sulfurique,  ce  perman- 
ganate s’obtient  lui-même  en  calcinant  le  bioxyde  de  manganèse  avec  l’azotate 
de  baryte. 

Cette  solution  peut  être  obtenue  sous  forme  d’un  liquide  épais,  d’un  noir 


rait  facilement  se  produire  : aussi  est-il  bon  de  souffler  une  boule  à la  partie  supé- 
rieure de  la  longue  branche  du  tube  à dégagement. 

Quand  l’opération  est  terminée,  on  effectue  le  dosage  chlorométriquc  par  un  des 
procédés  indiqués. 

Le  titre  chlorométrique  trouvé  est  le  titre  de  l’oxyde  essayé. 

H.  Dosage  de  l'acide  chlorhydrique.  — On  prend  25  C.C.  de  l’acide  chlorhydrique 
utilisé  pour  le  dosage;  avec  de  l’eau,  on  fait  250  C.C.  de  liqueur  que  Ton  titre  par 
les  procédés  acidimétriques.  (Voy.  p.  352.) 

Le  contenu  du  ballon  dans  lequel  le  dosage  du  chlore  a été  effectué  est  additionné 
d’eau  de  manière  à obtenir  250  C.C.  de  liqueur;  on  fait  un  second  dosage  acidimé- 
I ri  que. 

La  différence  entre  les  deux  résultats  indique  la  quantité  d’acide  chlorhydrique 
consommée  pour  réagir  sur  le  bioxyde. 

Dosage  de  l'humidité.  — On  chauffe  à l’étuve  à 110-120°  5 grammes  de  bioxyde 
pulvérisé  et  tamisé;  on  pèse  quand  il  n’y  a plus  de  perte  de  poids. 


CARBONATE  MANGANEUX  '•»» 

verdâtre,  à reflets  métalliques.  La  solution  étendue  sc  conserve  assez  bien 
quand  elle  est  à l’abri  des  poussières  organiques. 

Chauffé  brusquement  il  détone;  chauffé  lentement  il  sc  volatilise. 

Les  acides  au  minium,  les  carbures  d’hydrogène  le  réduisent  rapidement. 

Il  réagit  sur  l’ammoniaque  et  donne  de  l’eau,  de  l’azote  et  du  sesquioxyde 
de  manganèse. 

Avec  les  alcalis  il  donne  des  sels  solubles. 

Les  permanganates  se  préparent  par  l’action  des  acides  sur  les  manganates. 

Ils-  sont  eristallisables,  colorés  en  rouge  foncé  ou  en  noir,  isomorphes  avec 
les  perchlorates. 

Ils  sont  généralement  solubles  dans  l’eau  ; le  permanganate  d’argent  est 
insoluble;  leurs  solutions  sont  très  altérables;  la  chaleur  les  décompose  en 
manganates,  bioxyde  de  manganèse  et  oxygène. 

On  les  reconnaît  à la  teinte  rouge  foncé  de  leur  dissolution,  à leur  facile 
décoloration  sous  l'influence  des  agents  réducteurs;  ils  dégagent  de  l’oxygène 
quand  on  les  chauffe  avec  de  l’acide  sulfurique,  et  du  chlore  quand  on  les 
fait  bouillir  avec  de  l’acide  chlorhydrique. 


SULFATE  MANGANEUX.  SOvMn,-iH*0 


Synonymie.  — Sulfate  de  manganèse. 

Préparation.  — Ce  sel  s’obtient  en  attaquant  le  carbonate  manganeux  par 
l’acide  sulfurique  ; on  l’obtient  encore  comme  résidu  de  la  préparation  de 
l’oxygène  par  le  bioxyde  de  manganèse  et  l’acide  sulfurique  ; le  plus  sou- 
vent, il  contient  un  peu  de  fer  dont  on  le  débarrasse  par  cristallisations  réi- 
térées. Suivant  la  température,  il  se  dépose  de  ses  solutions  avec  des  quantités 
différentes  d’eau  de  cristallisation.  A 0°,  on  obtient  des  cristaux  isomorphes 
avec  ceux  du  sulfate  de  fer  et  contenant  comme  eux  7 molécules  d’eau;  entre 
7°  et  20°,  ils  ne  contiennent  plus  que  5 molécules  d’eau  et  sont  isomorphes 
avec  le  sulfate  de  cuivre,  entre  20  et  30°  on  obtient  les  cristaux  normaux  à 
4 molécules  d’eau. 

Propriétés.  — « Ce  sont. des  cristaux  volumineux  de  couleur  rosée,  de  saveur 
styptique,  se  dissolvant  dans  0P,8  d’eau  froide,  et  dans  leur  poids  d’eau 
bouillante.  Ces  cristaux  retiennent  des  proportions  variables  d’eau,  suivant 
la  température  à laquelle  ils  se  sont  formés  ; ceux  qui  ont  pris  naissance 
entre  20  et  30°  contiennent  ordinairement  4 molécules  d’eau  (soit  32,3  p.  100). 

Caractères.  — La  solution  aqueuse  précipite  en  rose  par  le  sulfhydrate 
d’ammoniaque.  Le  ferrocyanure  de  potassium  donne  un  précipité  blanc  rosé 
et  non  bleuâtre,  ce  qui  indiquerait  la  présence  du  fer.  » (Codex  1884.) 


CARBONATE  MANGANEUX.  CO:,Mn 

Synonymie.  — Carbonate  de  manganèse. 

État  naturel.  — La  diallogile  est  en  masses  lamelleuses  de  couleur  rose  faci- 
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lement  clivables  en  rhomboèdres  de  107°  ; elle  se  trouve  accidentellement  dans 
les  mines  surtout  à Freyberg  en  Saxe,  à Nagyag  en  Transylvanie,  etc. 

Préparation.  — On  le  prépare  par  double  décomposition  au  moyen  du  sul- 
fate ou  du  chlorure  de  manganèse  et  du  carbonate  de  soude  ; le  précipité  est 
lavé  et  séché  (1). 

Propriétés  physiques.  — Le  carbonate  mariganeux  est  une  poudre  d'un 
blanc  rosé,  insipide,  insoluble  dans  l’eau  ; elle  est  inaltérable  à l’air. 

Elle  renferme  quelquefois  du  fer;  on  peut  s’en  assurer  en  la  dissolvant 
dans  un  acide  et  additionnant  de  ferrocyanure  de  potassium. 

Ce  composé  est  très  convenable  pour  l’usage  médical  ; il  a été  employé 
contre  la  chloro-anémie  ; mais  la  théorie  de  son  emploi  est  probablement 
fausse. 


(1)  « Sulfate  de  manganèse  cristallisé 200  gr. 

Carbonate  de  soude  cristallisé 260  gr. 


Faites  dissoudre  séparément  les  deux  sels  dans  de  l’eau  distillée  chaude;  filtrez 
les  deux  solutions  et  mêlez-les  ; il  se  formera  un  précipité  blanc  de  carbonate  de 
manganèse.  Laissez  déposer,  décantez  la  liqueur  surnageante  et  remplacez-la  par 
une  égale  quantité  d'eau  chaude.  Répétez  ainsi  les  lavages  jusqu’à  ce  que  l’eau  ne 
se  trouble  plus  par  le  chlorure  de  baryum;  recueillez  alors  le  précipité  et  séchez- 
le.  » (Codex  1884.) 
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Etat  naturel.  — Les  minerais  de  fer  sont  abondamment  répandus  ; nous 
étudierons  avec  détails  le  plus  grand  nombre. 

A.  Le  fer  natif  est  rare  ; il  est  dû  le  plus  souvent  à l’action  des  feux  vol- 
caniques : on  le  trouve  à Graves-Noires. 

Les  météorites  contiennent  jusqu  a 0,90  de  fer  pur;  il  est  toujours  accom. 
pagné  de  nickel  et  de  cobalt  : M.  Graham  y a signalé  de  l’hydrogène  occlus. 
Le  nickel  ne  se  trouve  jamais  dans  les  minerais  terrestres.  Les  météorites  se 
trouvent  surtout  en  Sibérie,  au  Mexique  et  dans  l’Amérique  méridionale  ; 
elles  sont  ordinairement  caverneuses  et  renferment  une  matière  vitreuse 
jaunâtre  rapportée  aupéridot;  elles  sont  quelquefois  massives  et  présentent 
des  tendances  à cristalliser  en  octaèdres. 

Certaines  météorites  sont  assez  volumineuses  pour  être  exploitées. 

B.  Le  fer  chromé  ou  sidérochrome , dont  nous  avons  déjà  dit  un  mot  à 
propos  du  chrome,  est  un  corps  presque  noir  avec  une  légère  teinte  vio- 
lâtre ; son  éclat  métallique  est  médiocre;  il  a une  cassure  inégale  ; sa  den- 
sité est  4,o  ; sa  dureté  est  5,5.  La  chaleur  le  rend  magnétique.  Fondu  avec  le 
borax,  il  donne  une  perle  d’un  vert  intense  et  agréable.  On  l’a  trouvé  à Bal- 
timore sous  forme  d’octaèdres  réguliers  ; mais  presque  toujours,  il  est  en 
petites  masses  disséminées  dans  les  roches  magnésiennes  ; c’est  ainsi  qu’il 
existe  dans  la  serpentine  des  environs  de  Fréjus  (Var). 

G.  Fer  silicalé.  — Il  existe  un  grand  nombre  de  silicates  de  fer  naturels 
variant  par  1 état  d oxydation  du  fer,  par  la  proportion  relative  de  l’acide  et 
de  la  base,  par  1 état  anhydre  ou  hydraté  du  silicate,  ou  par  leur  mélange 
avec  daulies  silicates.  Tous  laissent  la  silice  en  gelée  quand  on  dissout 
l’oxyde  de  fer  par  un  acide. 

Préparation.  — On  ne  considère  comme  minerais  exploitables  que  les 
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oxydes  et  le  carbonate  de  1er  ; les  pyrites,  qui  sont  si  communes,  sont  trop 
coûteuses  à traiter  et  donnent  un  produit  de  mauvaise  qualité  ; cependant 
en  Finlande,  et  dans  l’Oural,  grâce  à M.  Nordenskjold  qui  a fait  intervenir 
la  vapeur  d’eau  dans  le  grillage  des  minerais  pyriteux,  on  tire  de  cette  ma- 
tière un  fer  doux  d’excellente  qualité. 

« Préparation  mécanique . — Les  minerais,  avant  d’être  fondus,  sont  ordi- 
nairement débarrassés  d’une  partie  de  leur  gangue  ; en  France,  on  les  agi to 


dans  un  ruisseau  avec  des  pelles,  mais  plus  souvent  on  fait  usage  du 
patouillet.  C’est  une  roue  hydraulique  munie  de  bras  de  fer  qui  agitent  le 
minerai  placé  dans  une  caisse  en  bois.  Quand  les  minerais  sont  en  roche, 
on  commence  par  les  concasser  au  moyen  de  pilons  mécaniques  qu’on 
nomme  des  bocards , de  là  le  nom  de  bocardage,  qu’on  donne  à l'opération. 
Dans  quelques  pays,  on  soumet  le  minerai  à une  calcination  qui  le  désagrège. 
Cette  opération  se  fait  dans  des  fours  coulants  semblables  aux  fours  à chaux, 
ou  simplement  en  chauffant  le  minerai  en  tas. 


« Principe.  — Théoriquement  l’extraction  du  fer  est  très  simple;  les  mi- 
nerais étant  des  composés  oxygénés  sont  chauffés  avec  du  charbon  ; le  fer 
est  réduit  à l’état  métallique.  Pratiquement  la  séparation  du  fer  est  singu- 
lièrement compliquée  par  la  faible  fusibilité  du  fer  et  de  sa  gangue  que  nous 
admettrons  être  du  silicate  d’alumine  (argile).  En  général,  le  métal  réduit 
se  trouve  dispersé  en  grains  au  milieu  de  cette  éponge  de  silicate,  et  il  faut 
liquéfier  soit  l'un,  soit  l’autre  de  ces  corps  ; c’est  la  gangue  que  l’on  fond  en 
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utilisant  la  propriété  qu’ont  les  silicates  doubles  d’être  plus  fusibles  que  les 
silicates  simples  leurs  générateurs. 

« Deux  méthodes  existent  : dans  l’une  plus  simple,  mais  beaucoup  plus 
dispendieuse  nommée  la  méthode  catalane , on  chauffe  simplement  le  minerai 
avec  un  excès  de  charbon  (fîg.  380).  Il  en  résulte  du  fer  et  un  silicate  double 
fusible  et  irréductible,  contenant  environ  3 atomes  de  fer  ; quand  ce  der- 


Fig.  381.  — Haut  fourneau. 


mer  est  devenu  pâteux,  on  comprime  le  mélange  sous  de  puissants  marteaux 
qui  en  expriment  le  silicate.  Le  fer  restant  est  ensuite  agrégé  par  le  marte- 
lage a chaud.  Une  partie  du  fer  est  donc  perdue  puisqu’elle  passe  dans  la 
scorie  à l’état  de  silicate  ; ce  déchet  est  toujours  très  fort  ; il  s’élève  souvent 
a 0,o0  ou  0,33  ; aussi  n’emploie-t-on  ce  procédé  que  pour  des  minerais  très 
riches  et  dans  les  pays  comme  les  Pyrénées,  la  Corse,  où  le  bois  est  abon- 
dant et  où  les  transports  sont  difficiles. 

« La  deuxième  méthode,  plus  compliquée  mais  beaucoup  plus  économique 
est  presque  universellement  employée.  On  ajoute  au  minerai  du  carbonate 
de  chaux  ( castine ) ; il  se  forme  du  silicate  d’alumine  et  de  chaux  ; mais 
comme  ce  sel  est  très  peu  fusible,  il  faut,  pour  le  fondre,  élever  considéra- 
blement la  température  et  alors  le  fer  s’unit  au  carbone  et  donne  de  la  fonte, 
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Si  la  gangue  était  calcaire,  on  y ajouterait  de  l’argile  (, erbue ) au  lieu  de  cas- 
tine.  L’appareil  dans  lequel  on  réalise  cette  transformation  est  connu  sous 
le  nom  de  haut  fourneau  (fig.  381).  » 

La  fonte,  étant  du  fer  carburé  et  silicié,  est  transformée  en  fer  par 
l'action  de  l’oxygène.  — Le  charbon  est  brûlé  à l’état  d’oxyde  de  car- 
•bone,  et  le  silicium  est  changé  en  un  silicate  irréductible  par  le  charbon. 

a On  commence  par  liquéfier  la  fonte  dans  un  vif  courant  d’air.  Une  par- 
tie seulement  du  carbone  est  brûlée,  mais  la  presque  totalité  du  silicium  est 
changée  en  un  silicate  fusible  très  basique,  nommé  scorie  riche.  Il  se  forme 
aussi  des  oxydes  supérieurs  du  fer.  » 

Le  carbone,  qui  reste  encore  dans  la  fonte,  s’oxyde  aux  dépens  de  ces 
oxydes  supérieurs  et  d’une  partie  de  l’oxygène  de  la  base  du  silicate. 

Purification.  — 1°  Le  fer  le  plus  pur  du  commerce  renferme  toujours  une 
petite  quantité  de  substances  étrangères,  notamment  du  carbone  et  du  sili- 
cium. Pour  obtenir  du  fer  chimiquement  pur,  on  peut  traiter  au  feu  de  forge 
le  fil  de  fer  très  fin  (fil  de  clavecin)  par  1/5  de  son  poids  d’oxyde  de  fer  et 
un  fondant  tel  que  le  verre,  dans  un  creuset  réfractaire  ; on  obtient  ainsi 
un  culot  métallique  d’un  blanc  d’argent; 

2°  Lorsqu’on  calcine  du  chlorure  ferreux  anhydre  dans  un  courant  d’hy- 
drogène, il  se  dégage  de  l’acide  chlorhydrique  et  il  reste  du  fer  métallique 
sous  forme  de  cristaux  cubiques.  Comme  le  chlorure  ferreux  s’obtient  aisé- 
ment à l’état  de  pureté,  on  peut  préparer  ainsi  facilement  du  fer  compact 
pur  ; 

3°  Collas  obtient  du  fer  pur  en  soumettant  à l’électrolyse  la  solution  du 
chlorure  ferreux  (1)  ; 

4°  On  obtient  facilement  du  fer  pyrophorique  pur  en  soumettant  l’oxalate 
ferreux  précipité  à l’action  de  la  chaleur;  ce  sel  se  dédouble  en  acide  carbo- 
nique et  fer  métallique 

C1 2Fe2Ov  = 2 CO2  -h  2 Fe  ; 

5°  Fer  réduit  par  l'hydrogène.  — En  réduisant  de  l’oxyde  ferrique  dans  un 
courant  d’hydrogène,  on  obtient  du  fer  amorphe,  très  divisé  et  qui  est  très 
pyrophorique,  si  l’on  a eu  soin  de  ne  pas  trop  élever  la  température,  ce  qui 
donnerait  au  fer  plus  de  cohérence  et  diminuerait  par  conséquent  son  affinité 


(1)  Le  courant  électrique  est  faible;  le  chlorure  ferreux  est  pur;  sa  solution 
marque  35°  Bé;  le  fer  se  dépose  sur  des  plaques  d’acier  plongées  dans  la  liqueur  et 
mises  en  communication  avec  le  pôle  négatif  de  la  pile;  on  le  sèche  rapidement  et 
on  porphyrise.  Ce  fer  est  gris  et  brillant;  il  est  très  oxydable  sans  être  pyropho- 
rique; il  est  plus  soluble  dans  les  acides  dilués  que  le  fer  réduit  par  l’hydrogène.  Sa 
pureté  est  presque  absolue.  M.  Byasson  n’a  pu  y découvrir  qu’une  quantité  insigni- 

liante  de  carbone. 
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pour  l’oxygcne.  Si  l’oxyde  de  fer  est  mélangé  d’une  matière  inerte  telle  que 
l’alumine  qui  écarte  les  molécules  du  fer,  celui-ci  est  encore  plus  pyropho- 
rique.  On  peut  rendre  pyrophorique  le  fer  réduit  par  l’hydrogène  sous  l’in- 
fluence d’une  température  trop  élevée  pour  que  cette  propriété  puisse  se 
manifester  spontanément  ; il  suffit  pour  cela  de  le  soumettre  à l’action  d’un 
aimant  puissant;  la  moindre  étincelle  se  propage  aussitôt  dans  toute  la 
houppe  de  fer  attachée  à l’aimant  (Magnus). 

Le  Codex  a indiqué  les  précautions  à prendre  pour  préparer  le  fer  réduit 
destiné  aux  usages  médicaux  (1). 

Fe1 203  -h  2IP  — 2IPO  hh  2 Fe 


(1)  Procédé  du  Codex  : 

« Peroxyde  de  fer  hydraté „ Q.  V. 

Prenez  cet  oxyde  tel  qu’il  est  obtenu  par  l’action  de  l’ammoniaque  sur  le  perchlo- 
rure  de  fer;  déshydratez-le  complètement  parla  calcination  et  introduisez-le  dans  un 
tube  en  porcelaine  ou  dans  un  canon  de  fusil  communiquant  par  l’une  de  ses  extré- 
mités avec  une  source  d’hydrogène  pur  et  sec,  et  par  l’autre  avec  un  tube  de  verre 
simplement  effilé . Le  tube  en  porcelaine  étant  disposé  horizontalement  sur  un  four- 
neau, faites  passer  l’hydrogène  sous  forme  d’un  courant  lent  et  régulier,  et  quand 
l’air  sera  complètement  expulsé,  chauffez  graduellement  l’appareil  jusqu’à  la  tem- 
pérature du  rouge  obscur.  Le  peroxyde  de  fer  sera  décomposé  et  ramené  à l’état 
métallique;  il  y aura,  en  même  temps,  production  de  vapeur  d’eau  qui  s’échappera 
par  la  partie  effilée  du  tube  de  verre. 

On  reconnaît  que  l’opération  est  terminée,  quand  la  vapeur  d’eau  cesse  de  se  déga- 
ger à l'extrémité  de  l’appareil.  Retirez  alors  le  feu  ; laissez  refroidir  le  fer  au  milieu 
du  courant  d’hydrogène,  et,  après  l’avoir  retiré  du  tube,  enfermez-le  dans  des  flacons 
bien  bouchés. 

Observation.  — Il  est  important  que  l’hydrogène  soit  absolument  exempt  d’acide 
sulfurique  ou  d’acide  sulfureux;  car  le  soufre  de  ces  composés,  se  fixant  sur  le  fer, 
donnerait  du  sulfure  noir.  Il  est  essentiel  aussi  de  bien  régler  la  température;  si  la 
réduction  avait  lieu  au-dessous  du  rouge  obscur,  le  produit  obtenu  serait  noir  et 
pyrophorique  ; si  elle  s’opérait  au  rouge  vif,  les  particules  de  fer  s’agglutineraient, 
et  le  produit  obtenu  n’aurait  point  le  degré  de  finesse  et  de  division  que  l’on  recherche 
pour  l’emploi  médical.  » 

Quand  on  veut  opérer  sur  des  quantités  un  peu  plus  considérables,  on  peut 
recourir  à une  bouteille  à mercure  que  l’on  fait  couper  à 2 centimètres  de  la  paroi 
supérieure.  On  élargit  un  peu  les  bords  de  la  calotte  ainsi  formée,  pour  qu’elle  puisse 
recouvrir  le  creuset  qui  a été  séparé  : un  tube  de  fer  conduit  l’hydrogène  au  fond  de 
l’appareil;  ce  fond  est  garni  avec  du  sable  ou  de  la  tournure  de  fer;  on  achève  de 
remplir  avec  1 oxyde  de  fer  ; on  adapte  le  couvercle  et  on  recouvre  l’appareil  d’un 
lut.  L’appareil  ainsi  disposé,  on  fait  passer  un  courant  de  gaz  pour  chasser  l’air 
atmosphérique  et  on  chauffe  (Soubeiran). 

L’oxyde  ferrique  doit  être  préparé  au  moyen  delà  réaction  de  l’ammoniaque  sur  le 
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Propriétés  physiques.  — Le  fer  cristallise  dans  le  système  cubique;  on 
peut  le  faire  cristalliser  par  fusion  ou  par  des  vibrations  fréquentes;  il  est 
blanc,  doué  de  l’éclat  métallique;  il  est  magnétique;  le  fer  doux  (on  nomme 
ainsi  le  fer  pur)  est  attiré  à l’aimant  et  se  comporte  comme  un  aimant  aussi 
longtemps  qu’il  est  sous  cette  influence;  mais  il  perd  cette  propriété  aussitôt 
qu’il  y est  soustrait;  l'acier  au  contraire  conserve  cette  propriété  en  vertu  de 
ce  qu’on  nomme  la  force  coercitive;  le  fer  a une  légère  odeur  et  une  saveur 
faiblement  métallique;  c’est  le  plus  tenace  de  tous  les  métaux  : un  fil  de 
2 millimètres  de  diamètre  ne  rompt  que  par  une  traction  de  249kg,659.  Sa 
cassure  est  grenue,  et  plus  il  est  pur,  plus  son  grain  est  fin  et  brillant;  du 
reste  le  martelage  le  fait  changer  de  texture.  L’écrouissage  le  rend  cassant, 
mais  on  peut  lui  rendre  sa  ténacité  en  le  faisant  recuire  ; le  fer  est  ductile  et 
malléable;  réduit  en  feuilles  plus  ou  moins  épaisses  par  le  laminoir,  il  porte 
le  nom  de  tôle. 


chlorure  ferrique.  11  doit  être  parfaitement  lavé  et  déshydraté  avant  d’être  soumis  à 
l’action  réductrice  de  l’hydrogène  sec.  L’oxyde  obtenu  à l’aide  du  sulfate  ferreux 
et  du  carbonate  sodique  retient  du  sulfate  ferrique  basique  que  l’hydrogène  amène 
à l’état  de  sulfure  de  fer,  lequel  donne  de  l’hydrogène  sulfuré  au  contact  des 
acides. 

L'hydrogène  doit  être  pur  et  sec;  s’il  renfermait  des  hydrogènes  arsénié  ou  sulfuré, 
l'arsenic  et  le  soufre  se  fixeraient  sur  le  fer  et  le  rendraient  impropre  aux  usages 
thérapeutiques  : si  l’hydrogène  était  humide,  le  fer  renfermerait  un  sous-oxyde 
Fe*0. 

Quand  on  veut  préparer  l’hydrogène  avec  du  fer  et  de  la  vapeur  d’eau,  il  faut 
chauffer  le  fer  au  rouge,  faire  traverser  le  tube  par  un  courant  de  vapeur  d’eau,  et 
faire  passer  le  gaz  dans  un  flacon  qui  contient  du  sulfate  de  cuivre  ou  de  l’azotate 
d'argent,  puis  dans  des  tubes  exsiccateurs.  Il  serait  préférable  d’employer  de  la  ponce 
potassique  pour  dessécher  le  gaz  (Desciiamps). 

Si  l’on  prépare  l’hydrogène  avec  l’acide  sulfurique  et  le  zinc  ou  le  fer,  dans  le  cas 
où  l’on  ne  se  sert  pas  de  produits  purs,  il  faut,  avant  de  dessécher  le  gaz,  le  faire  pas- 
ser dans  un  flacon  plein  d’eau  régale  (Dusart),  de  là  dans  un  second  flacon  rempli, 
d’une  solution  de  potasse  caustique,  et  enfin  dans  un  troisième  récipient  contenant 
des  fragments  de  potasse  caustique  ou  de  chaux  vive.  Ce  dernier  vase  devra  être 
suivi  d'un  tube  témoin  renfermant  un  peu  d’azotate  d'argent,  qui  donnera  la  preuve 
de  la  parfaite  pureté  du  gaz.  Enfin  l’hydrogène  devra  traverser  une  étendue  suffi- 
sante de  pierre  ponce  imbibée  d’acide  sulfurique  concentré,  afin  d’y  éprouver  une 
dessiccation  aussi  complète  que  possible  (Bouis,  VÉE  et  BaüDRIMONT). 

Ces  précautions  pourraient  manquer  leur  but,  si  le  dégagement  de  gaz  était  trop 
précipité;  on  devra  également  calciner  la  pierre  ponce  avant  de  l’imprégner  d’acide 
sulfurique.  Les  poussières  organiques  qui  s’y  trouvent  mélangées  habituellement  ne 
laisseraient  pas  de  donner  de  l’acide  sulfureux  en  présence  de  l’acide  sulfurique,  et 
d'introduire  du  soufre  dans  le  produit  (J.  Régnault). 

Crolas  dessèche  le  gaz  en  lui  faisant  traverser  un  tube  de  fer  garni  de  tournure 
portée  au  rouge  sombre. 
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La  densité  du  fer  fondu  est  égale  à 7,25;  forgé,  sa  densité  varie  entre 
7,4  et  7,9.  C’est  le  plus  dur  de  tous  les  métaux  usuels. 

Sa  chaleur  spécifique  est  0,1138  ; sa  conductibilité  calorifique  est  119,  élec- 
trique 14,44  (Ag  = 1000).  Son  coefficient  de  dilatation  est  0,001187 . 11  pos- 
sède la  propriété  précieuse  de  se  souder  sur  lui-même  bien  au-dessous  de 
son  point  de  fusion  et  de  se  laisser  forger.  Il  ne  fond  qu’à  1500°  (rouge  blanc), 
la  fonte  fond  à 1250°. 

Chauffé  au  rouge,  le  fer  est  perméable  aux  gaz,  notamment  à l’hydrogène. 
Il  est  susceptible  d'absorber  les  gaz  en  quantités  assez  notables.  Il  renferme 
toujours,  par  suite  de  sa  fabrication,  environ  12  fois  son  volume  de  gaz  qu’il 
perd  peu  à peu,  lorsqu’on  le  chauffe  au  rouge  dans  le  vide;  ainsi  privé  de 
gaz,  il  peut  absorber  plus  d’un  demi-volume  d’hydrogène  et  plus  de  4 volumes 
d’oxvde  de  carbone,  ce  qui  n’est  pas  sans  intérêt  au  point  de  vue  métallur- 
gique (Graïiam). 

Propriétés  chimiques.  — L’oxygène  sec  et  froid  est  sans  action  sur  lui  ; à 
chaud,  il  produit  des  pellicules  colorées;  au  rouge  il  donne  l’oxyde  des  bat- 
titures  et  enfin  au  rouge  blanc  le  fer  brûle  dans  l’oxygène. 

A l’air  humide,  le  fer  compact  éprouve  une  oxydation  lente,  il  se  couvre  de 
rouille  qui  est  un  hydrate  ferrique.  Cette  oxydation  est  lente  à s’établir, 
mais  dès  qu’il  s’est  formé  une  couche  d’hydrate,  celui-ci  formant  avec  le  fer 
un  couple  voltaïque,  l’oxydation  se  propage  rapidement  par  suite  de  la 
décomposition  de  l’eau,  dont  l’oxygène  se  porte  sur  le  fer,  tandis  que  son 
hydrogène  rencontrant  à l’état  naissant  l’azote  de  l’air,  produit  de  l’ammo- 
niaque ; celle-ci  accompagne  toujours  la  rouille  à l’état  de  carbonate  ou  d’azo- 
tate. Kuhlmann  explique  cette  propagation  de  la  rouille  sur  un  morceau  de 
fer  en  admettant  que  le  fer  métallique  enlève  une  partie  de  l’oxygène  à 
l’oxyde  ferrique  formé  et  que  la  rouille  ainsi  ramenée  à un  degré  inférieur 
d’oxydation  enlève  à l’air  une  nouvelle  quantité  d’oxygène.  On  préserve  le 
fer  de  la  rouille  en  le  recouvrant  d’un  corps  gras  ou  d’un  vernis,  ou  mieux 
en  protégeant  sa  surface  par  un  autre  métal  ; le  fer  recouvert  de  zinc  porte 
le  nom  de  fer  galvanisé;  recouvert  d’étain,  il  constitue  le  fer-blanc.  Enfin,  on 
peut  recouvrir  le  fer  d’un  émail  ou  d’une  couche  d’oxyde  magnétique  qui  s’ob- 
tient en  faisant  passer  un  courant  de  vapeur  d’eau  sur  l’objet  chaude  au  rouge. 

Le  fer  réduit  par  l’hydrogène  se  combine  avec  l’oxyde  de  carbone  et  donne 
du  fer  carbojujle,  composé  très  volatil,  brûlant  avec  une  flamme  blanche, 
laissant  un  dépôt  de  fer  quand  la  combustion  est  incomplète  et  se  décom- 
posant quand  on  le  chauffe  dans  un  tube. 

Le  soufre  se  combine  au  fer  à une  température  élevée  en  formant  un 
sulfure  plus  fusible  que  le  fer  ; en  présence  de  l’eau,  cette  sulfuration  a lieu 
à une  basse  température  (volcan  de  Lémery). 
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Le  chlore,  l’iode,  mais  surtout  le  brome  attaquent  le  fer  avec  énergie, 
même  à la  température  ordinaire. 

Chauffé  dans  un  courant  d'azote,  le  fer  devient  cassant:  il  décompose 
l’ammoniaque  au  rouge  et  donne  un  azoture  de  fer. 

Avec  le  phosphore,  l’arsenic,  l'antimoine,  le  carbone,  le  bore,  le  silicium, 
il  donne  des  fontes  (voir  Alliages). 

Le  fer  décompose  l’eau  au  rouge  et  se  transforme  en  oxyde  magnétique 
Le1  O*. 

Avec  l’oxyde  de  carbone  on  peut  obtenir  du  fer  pentacarbonvle  Fe(CO)s 
sans  intérêt  pour  nous. 

Le  fer  décompose  un  grand  nombre  d’acides,  en  dégageant  de  l’hydro- 
gène et  en  produisant  un  sel  de  fer  correspondant.  L’acide  chlorhydrique, 
l'acide  sulfurique  étendu,  quelques  acides  organiques  énergiques  sont  dans 
ce  cas.  A chaud,  il  décompose  l’acide  sulfurique  concentré  en  produisant  du 
gaz  sulfureux. 

L’acide  azotique  fumant  n’attaque  pas  le  fer  ; bien  plus,  le  contact  de  cet 
acide  rend  le  fer  passif  (voir  Acide  azotique );  l’acide  azotique  ordinaire  est 
décomposé  très  énergiquement  ; l’acide  azotique  très  étendu  dissout  le  fer 
sans  dégagement  de  gaz  ; dans  ce  cas,  il  se  produit  de  l’hydrogène  à l’état 
naissant,  qui,  rencontrant  un  excès  d’acide  azotique,  le  réduit  pour  former 
de  l’ammoniaque  qui  reste  dans  la  solution  à l’état  d’azotate.  L’acier  devient 
passif  dans  l’acide  azotique  après  une  vingtaine  de  secondes. 

L'acide  acétique  cristallisable,  l’ammoniaque,  la  potasse  et  le  sulfure  de 
potassium,  l’alcool  rendent  également  le  fer  passif  : c’est  pourquoi  le  fer  ne 
décompose  ni  une  solution  alcoolique  d’azotate  de  cuivre,  ni  une  solution 
c u p ro-amm  onique . 

L'acide  carbonique  dissous  dans  l’eau  attaque  le  fer,  surtout  quand  ce 
métal  est  très  divisé  ; il  se  forme  du  carbonate  ferreux  et  de  l’hydrogène. 

Le  fer  décompose  les  sels  ammoniacaux;  il  s’unit  à l’acide  et  dégage  de 
l’hydrogène  et  de  l’ammoniaque. 

Un  assez  grand  nombre  de  substances  organiques  empêchent  les  réactions 
des  sels  de  fer  ; aussi  faut-il  se  débarrasser  de  ces  matières  pour  pouvoir 
constater  la  présence  de  ce  corps. 

Caractères.  — Le  fer  n’est  pas  précipité  par  l'hydrogène  sulfuré,  mais  il 
l’est  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  ; le  précipité  est  soluble  dans  l’acide 
chlorhydrique;  on  chauffe  avec  un  peu  de  chlorate  de  potasse;  la  liqueur  est 
précipitée  par  la  potasse  ; le  précipité  est  dissous  dans  l’acide  chlorhydrique  : 
la  liqueur  donne  les  caractères  des  sels  de  fer. 
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ItÉ  ACTIFS 

SELS  FERUE UX 

* SELS  FERRIQUES 

Hydrogène  sulfuré. 

bien. 

Précipité  blanc  laiteux  de 
soufre  ; le  sel  est  ramené  au 
minimum  et  la  liqueur  de- 
vient acide. 

Sulfhydrate  d’ammo- 

Précipité  noir  insoluble  dans  un 

Précipité  noir;  s’il  y a peu 

iliaque. 

excès. 

de  fer,  le  précipité  est  da- 
bord  verdâtre. 

Potasse  et  soude. 

Précipité  blanc-verdâtre,  inso- 
luble dans  un  excès  de  réac- 
tif et  se  colorant  à l’air. 

Précipité  brun,  insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

Ammoniaque. 

Précipité  verdâtre,  soluble  dans 
un  excès  de  réactif;  l’air 
forme  dans  ce  liquide  un  pré- 
cipité jaune.  Le  chlorhydrate 
d'ammoniaque  empêche  le 
précipité. 

Précipité  brun,  insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

Carbonates  et  phos- 

Précipité  blanc  passant  au  vert 

Précipité  d’hydrate  de  ses- 

pliâtes  alcalins. 

à l’air. 

quioxyde. 

Ferrocyanure  de  po- 

Précipité  blanc  devenant  bleu 

Précipité  bleu  (bleu  de  Prusse. 

tassium. 

au  contact  de  l’air. 

(Eviter  les  solutions  trop 
acides.) 

Ferricyanure  de  potas- 
sium . 

Précipité  bleu  (bleu  de  France). 

Pas  de  précipité.  Légère  colo- 
ration en  brun-verdâtre. 

Sulfocyanure  de  potas- 
sium . 

Rien. 

Coloration  d’un  rouge  intense. 

Tannin. 

Le  précipité  ne  se  forme  pas 
immédiatement. 

Précipité  d’un  noir  bleuâtre. 

Chlorure  aurique. 

Précipité  d’or  métallique. 

Rien. 

Permanganate  potas- 
sique. 

Ce  réactif  est  décoloré. 

La  solution  n’est  pas  décolo- 
rée. 

Succinate  ou  benzoate 
d’ammoniaque. 

1 

Piien. 

Les  sels  ferreux  sont  verts  et 
absorbent  avec  une  grande 
facilité  le  bioxyde  d’azote 
en  prenant  une  coloration 
brune. 

Précipité  brun. 

Les  sels  ferriques  sont  rouge- 
marron. 

Dosage.  Par  les  poids.  — Le  fer  se  dose  presque  toujours  à l’état  d’oxyde 
ferrique  Fe20‘. 

Si  on  a affaire  à un  carbonate,  azotate  ou  d’une  manière  générale  à un  sel 
à oxacide  volatil,  il  suffit  de  calciner  dans  un  creuset  de  platine,  au  contact 
de  l’air,  jusqu’à  ce  que  le  poids  du  résidu  reste  constant. . 

En  général,  on  précipite  par  l’ammoniaque,  mais  pour  cela,  il  faut  que  le 
sel  soit  à l'état  de  sel  ferrique  : on  ajoute  un  excès  d’ammoniaque  et  on  porte 
à l’ébullition.  On  recueille  le  précipité  et  on  pèse. 

Quand  on  opère  en  présence  des  matières  organiques  qui  s’opposent  à la 
précipitation  complète  du  fer,  on  précipite  par  le  sulfhydrate  ; on  dissout  le 
sulfure  dans  l’acide  chlorhydrique  et  on  précipite  par  l’ammoniaque  (1). 


(l)Quand  le  sel  est  à l’état  de  sel  ferreux,  on  le  peroxyde,  en  ajoutant  à l’ébullition 
de  l’acide  azotique  par  petites  portions  tant  qu’il  se  dégage  des  vapeurs  rutilantes,  et 
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Par  les  volumes.  — Beaucoup  de  procédés  onl  été  proposés  ; les  uns 
reposent  sur  la  transformation  du  sel  ferreux  en  sel  ferrique  ; ce  sont  les 
procédés  par  oxydation,  parmi  lesquels  nous  citerons  les  procédés  au  per- 
manganate et  au  bichromate  de  potassium  ; les  autres  sont  au  contraire 
basés  sur  la  réduction  des  sels  ferriques  en  sels  ferreux  ; on  peut  employer 
:1e  chlorure  stanbeux  ou  l’hyposulfite  de  sodium  (1). 


jusqu’à  ce  que  la  liqueur  d’abord  d’un  brun  foncé,  soit  devenue  d’un  jaune  clairtrans- 
parent;  si  la  solution  contient  un  assez  grand  excès  d’acide  chlorhydrique  libre,  on 
peut  déterminer  la  suroxydation  en  ajoutant  au  liquide  bouillant  une  petite  quantité 
de  chlorate  de  potasse;  la  liqueur  est  précipitée  à chaud  par  l’ammoniaque  ; le  préci- 
pité est  recueilli  sur  un  filtre,  lavé  avec  soin  à l’eau  bouillante,  desséché  et  calciné  : 
100  parties  de  Fe* 203  correspondent  à 90  parties  de  FeO  et  à 70  de  Fe.  Les  résultats 
■^ont  très  exacts,  mais  il  faut  que  les  lavages  soient  complets  ; car  si  le  précipité 
retenait  du  chlorhydrate  d’ammoniaque,  une  partie  du  fer  pourrait  se  volatiliser  à 
l’état  de  chlorure. 

Quand  on  se  trouve  en  présence  des  matières  organiques,  on  neutralise  la  liqueur 
par  l’ammoniaque,  sans  s’inquiéter  du  précipité  qui  peut  se  former  ni  du  degré 
d’oxydation  de  la  liqueur;  on  ajoute  du  sulfhydrate  d’ammoniaque  et  on  chauffe 
modérément  jusqu’à  ce  que  le  précipité  noir  soit  baigné  par  un  liquide  incolore  ou 
coloré  en  jaune  par  l’excès  de  sulfhydrate  ; si  la  liqueur  était  verte,  c’est  que  tout  le 
1er  ne  serait  pas  précipité  ; il  faudrait  ajouter  un  peu  plus  de  réactif.  Le  précipité 
doit  être  recueilli  sur  le  filtre  en  une  seule  fois  et  lavé  sans  interruption  avec  de  l'eau 
additionnée  d’un  peu  de  sulfhydrate  d’ammoniaque;  il  est  même  utile  de  recouvrir 
l’entonnoir  avec  une  plaque  de  verre  ; il  faut  prendre  toutes  ces  précautions  parce 
que  le  sulfure  de  fer  a grande  tendance  à donner  du  sulfate  de  fer  qui  passerait 
dans  les  eaux  de  lavage  : le  précipité  bien  lavé  est  dissous  dans  l’acide  chlorhydri- 
que; on  chauffe  pourchasser  l’hydrogène  sulfuré;  on  peroxyde  et  enfin  l’on  précipite. 

(1)  (a).  Procédé  par  le  permanganate  (Marguerite). 

Théorie.  — Quand  on  ajoute  du  permanganate  de  potassium  à la  solution  d’un  sel 
ferreux  en  présence  d’un  excès  d’acide,  le  fer  passe  au  maximum  aux  dépens  de 
Foxygène  du  permanganate. 

2 Mn04K  -F  10  FeSO*  + 8 SO‘112  = S04K2  + 2 SO*Mn  + 5 ([Fe2]  [SO4]3)  + 8 H20 

Le  moindre  excès  de  permanganate  colore  en  rose  la  liqueur. 

En  calculant  l’équation  on  trouverait  que  3 1 Kr,6  de  permanganate  potassique 
correspondent  à 56  grammes  de  fer. 

Appareils.  — Burette  graduée  par  1/10  de  C.C.  à robinet  de  verre. 

2 pipettes  de  10  C.C. 

Ballon  de  500  C.C. 

Réactifs.  — Liqueur  N/10  de  permanganate  (3^r,16  par  litre). 

Liqueur  N/10  de  sulfate  double  de  fer  et  d’ammoniaque  (39&r,13). 

Mode  opératoire.  — Vérifiez  la  liqueur  titrée  de  permanganate. 

Prenez  10  C.C.  liqueur  de  sulfate  double  ; ajoutez  environ  100  C.C.  d’eau  froide 
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Thomson  d’une  part,  Roos  de  l’autre,  ont  proposé  des  procédés  colorimé- 
triques  basés  sur  la  coloration  des  sels  ferriques  par  les  sulfocyanures  pour 
doser  rapidement  de  minimes  quantités  de  fer. 


mais  bouillie  ; au  moyen  de  la  burette  ajoutez  la  liqueur  de  permanganate  jusqu’à 
re  que  le  liquide  reste  coloré  en  rose.  Si  la  liqueur  de  permanganate  est  bonne,  il 
en  faudra  exactement  10  C.C.;  sinon,  il  sera  facile  de  déterminer  son  titre  puisque 
10  C.C.  de  liqueur  N/ 10  de  sulfate  double  représentent  0sr,0o6  de  fer. 

Pour  effectuer  le  dosage  d’un  minerai  de  fer  ou  d’un  composé  ferrugineux 
quelconque,  on  en  pèse  (Fr,5ô0  ; on  les  dissout  dans  un  peu  d’acide  sulfurique  à 1/10 
t20  C.C.  environ).  Ce  composé  est  ramené  au  minimum  d’oxydation,  s’il  n’y  est 
déjà. 

Pour  cela  on  peut  projeter  dans  la  solution  bouillante  du  sulfite  de  soude  par 
petites  portions,  en  maintenant  l’ébullition  jusqu’à  ce  que  la  liqueur,  d’abord 
colorée  en  rouge,  se  soit  tout  à fait  décolorée  et  que  les  dernières  traces  de  gaz 
sulfureux  soient  complètement  expulsées;  on  ajoute  200  C.C.  d’eau  distillée  bouillie 
froide,  on  verse  alors  la  liqueur  titrée  de  permanganate.  Le  nombre  de  C.C.  de 
liqueur  employée  donne  en  centièmes  la  quantité  de  fer. 

Ce  procédé  permet  de  doser  un  mélange  de  sel  ferreux  et  de  sel  ferrique  ; dans 
une  première  opération,  la  solution  est  titrée  sans  être  réduite  par  le  sulfite  de 
soude  ; on  a ainsi  le  fer  qui  est  à l’état  de  protoxyde  : une  seconde  opération, 
après  réduction  par  le  sulfite,  donne  tout  le  fer;  la  différence  de  cette  dernière 
quantité  et  de  la  première  obtenue  donne  le  fer  au  maximum. 

(à)  Procédé  au  bichromate. 

Théorie.  — Le  bichromate  oxyde  les  sels  ferreux  en  solution  acide  d’après  la 
formule. 

Cr-CPK2  + 6 SCPFe  + 7 SO‘112  = S04K2  + (Cr2)  (SO4)3  + 3 ([SCO]3  [Fe2])  + 7 II20 

En  calculant  cette  équation,  on  trouve  que  -i9°r,17  de  bichromate  oxydent 
üli  grammes  de  fer. 

Matériel.  — Comme  plus  haut. 

Réactifs.  — Liqueur  N/10  de  bichromate  potassique  (4°'r,917). 

Liqueur  N/10  de  sulfate  de  fer  et  d’ammoniaque  (39fc'r,13). 

Solution  à 1/100  toute  récente  de  ferricyanure  de  potassium. 

Mode  opératoire.  — On  opère  comme  pour  le  permanganate  en  liqueur  acide 
parles  acides  sulfurique  ou  chlorhydrique  mais  non  par  l’acide  azotique  ; la  fin  de 
la  l’éaction  se  reconnaît  à la  touche  au  moyen  du  ferricyanure  de  potassium. 

(c)  Procédé  au  chlorure  stanneux.  — En  liqueur  très  acide  par  l’acide  chlorhy- 
drique, les  sels  ferriques  sont  très  colorés — Le  chlorure  stanneux  réduit  les  sels 
ferriques.  — Il  est  facile  de  titrer  la  solution  de  chlorure  stanneux  au  moyen  d’un 
sel  de  cuivre. 

(d)  Procédé  à l'hyposulfite  de  sodium  (Bruel). 

Théorie.  — L’hyposulfite  de  sodium  ramène  les  sels  ferriques  à l’état  de  sels  fer- 
reux. 
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Séparation.  — Sel  ferreux  et  sel  ferrique;  outre  le  procédé  indiqué  plus 
haut  par  le  permanganate  ou  l'hyposulfite,  on  sépare  quelquefois  ces  deux 
sortes  de  sels  eu  se  fondant  sur  ce  que  le  carbonate  de  baryum  précipite 
le  sesquioxyde  de  fer  tandis  qu’il  ne  précipite  pas  le  protoxyde,  ou  bien 
encore  sur  ce  que  les  sels  ferriques  sont  précipités  par  le  succinate  ou  le 
benzoate  d’ammoniaque,  tandis  que  les  sels  ferreux  ne  le  sont  pas  ; mais  le 
procédé  déjà  donné  est  suffisant,  nous  n’insistons  pas  sur  ceux-ci. 

Fer , nickel  et  cobalt.  — Le  procédé  est  fondé  sur  la  différence  de  solubi- 
lité des  sulfures  de  ces  trois  métaux  dans  les  acides  faibles.  La  liqueur  doi 
être  exempte  d’acide  azotique.  On  la  mélange  d’abord  avec  de  l’ammoniaque’ 
puis  avec  un  léger  excès  de  sulfhydrate  d’ammoniaque,  et  l’on  ajoute  ensuite 
goutte  à goutte  de  l’acide  chlorhydrique  très  étendu  de  manière  à com- 
muniquer au  liquide  une  très  légère  réaction  acide  ; le  sulfure  de  fer  se 
redissout  en  totalité,  on  le  sépare  du  résidu  insoluble  formé  par  les  sulfures 
de  nickel  et  de  cobalt.  Ce  résidu  est  lavé  avec  une  solution  d’hydrogène  sul- 
furé additionnée  d’une  ou  deux  gouttes  d’acide  chlorhydrique.  La  liqueur 
filtrée  contient  outre  le  fer  des  traces  de  nickel  ou  de  cobalt  que  l’on  sépare 


Les  sels  ferriques  sont  colorés  par  le  salicylate  de  sodium;  quand  il  n’y  a plus  de 
sel  ferrique,  la  liqueur  est  légèrement  rosée. 

Matériel.  — Ballon  de  100  C.C. 

Pipettes  : 1 de  10  C.C.  — 1 de  1 C.C. 

Burette  graduée  par  1/10  de  C.C. 

Réactifs.  — 1°  Prendre  1 gramme  de  fer  pur,  le  dissoudre  dans  20  C.C.  d’acide 
chlorhydrique,  additionner  la  solution  de  quelques  cristaux  de  chlorate  potassique, 
étendre  d’eau  et  faire  bouillir  jusqu’à  ce  que  l’on  ne  perçoive  plus  l’odeur  du  chlore. 
Avec  q.  s.  d’eau,  faire  un  litre.  On  a ainsi  une  solution  de  chlorure  ferrique  contenant 
1 milligramme  de  fer  par  C.C. 

2°  Solution  à 1/1000  d’hyposulfite  de  sodium. 

3°  Solution  à 1/10  de  salicylate  de  sodium. 

Mode  opératoire.  — Prendre  10  C.C.  de  la  solution  ferrique,  la  mettre  dans  un 
ballon  et  l’additionner  de  4 fois  son  volume  d’eau  distillée  ; ajouter  1 C.C.  solution 
de  salicylate  ; porter  à l’ébullition. 

Ajouter  la  solution  d’hyposulfite  au  moyen  de  la  burette  jusqu’à  ce  que  le  liquide 
ne  présente  plus  qu’une  teinte  rosée  à peine  appréciable. 

Lire  les  divisions  de  la  burette. 

Calcul.  — Supposons  qu’il  ait  fallu  22  C.C.  de  la  solution  d’hyposulfite  : 22  C.C. 
ont  été  nécessaires  pour  réduire  0gr,01  de  fer  à l’état  de  sel  ferreux  : 1 C.C.  réduira 

ML  =:  0gf, 00045. 

Applications.  — Ce  procédé  permet  de  doser  : 1°  le  fer  total  contenu  dans  un  sel 
ou  dans  un  minerai;  2°  le  sel  ferrique  contenu  dans  un  sel  ferreux  altéré  ou  dans  un 
sel  quelconque. 

Dans  ce  cas,  on  dissout  le  sel  dans  de  l’eau  acidulée  par  l'acide  chlorhydrique;  on 
divise  cette  solution  en  deux  parties  ; avec  la  première  on  fait  un  volume  de  500  C.C. 
et  on  dose  comme  nous  venons  de  l’indiquer  : on  additionne  la  seconde  de  quelques 
cristaux  de  chlorate  potassique,  de  façon  à tout  transformer  en  sel  ferrique  : on  fait  un 
volume  de  500  C.C.  et  on  dose  le  fer  total. 
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par  un  nouveau  traitement.  La  séparation  est  alors  très  exacte.  On  se  sert 
quelquefois  pour  cette  séparation  du  succinate  d’ammoniaque  ; on  obticn 
des  résultats  très  exacts. 

Altérations.  Falsifications.  Essai. — L'essai  du  fer  au  pointde  vue  métallur- 
gique se  fait  par  les  procédés  que  nous  indiquerons  à propos  de  la  fonte.  Au 
point  de  vue  pharmaceutique,  nous  étudierons  le  fer  en  deux  sections. 

A.  — Dans  le  commerce  on  trouve  plusieurs  espèces  de  fer  très  divisé  dont 
quelques-unes  ont  une  origine  très  différente  : 

1°  Fer  du  Tyrol  ou  fer  limé  d’Allemagne  ; obtenu  par  la  lime,  il  est  en  poudre 
très  ténue  ; 

2°  Fer  de  Henry , il  provient  de  la  calcination  du  pyrolignite  de  fer  et  con- 
tient du  charbon  ; 

3°  Fer  de  Dischoff , préparé  en  réduisant  un  oxyde  de  fer  naturel  dans  un 
four  à flamme  ; 

4°  Fer  Collas. 

La  limaille  de  fer  renferme  presque  toujours  en  combinaison  du  carbone, 
du  soufre,  du  phosphore,  de  l’arsenic,  du  silicium  et  du  manganèse;  ces 
corps  s’y  trouvent  en  proportions  des  plus  minimes  et  ne  l’altèrent  pas  de 
manière  à en  tenir  compte  ; mais  souvent  le  fer  contient  du  cuivre,  de  l’acier, 
du  zinc,  de  la  terre,  de  la  sciure  de  bois,  du  sable,  de  l’oxyde  de  fer,  des 
matières  grasses.  On  a proposé  le  barreau  aimanté  pour  séparer  le  fer  de 
tous  ces  corps  ; ce  procédé  ne  vaut  absolument  rien.  En  dissolvant  la  limaille 
de  fer  dans  l’acide  azotique,  la  terre,  la  sciure  de  bois  et  le  sable  restent 
insolubles  ; on  précipite  la  liqueur  par  un  excès  d ammoniaque  ; 1 oxyde 
ferrique  se  précipite,  le'  zinc  et  le  cuivre  se  dissolvent  dans  1 excès  d am- 
moniaque ; il  est  ensuite  facile  de  constater  les  caractères  de  ces  deux 
métaux.  L’acier  se  reconnaît  à ce  qu’en  attaquant  la  limaille  par  1 acide  sul- 
furique étendu  de  6 fois  son  poids  d’eau,  le  carbone  et  le  silicium  restent 
indissous.  La  limaille  rouillée  tache  le  papier.  Les  corps  gras  provenant  de 
la  lime  donnent  à la  limaille  une  odeur  rance  très  désagréable  et  l’empêchent 
d’être  mouillée  par  l’eau.  On  peut  les  enlever  au  moyen  de  l’éther. 

B.  — Fer  réduit  par  l'hydrogène. 

La  première  chose  à examiner,  c’est  si  le  fer  est  bien  du  fer  réduit  par 
l’hydrogène  et  non  du  fer  divisé  mécaniquement.  L’épreuve  de  Magnus  donne 
une  solution  positive  ; le  fer  réduit  par  l’hydrogène  doit  s’enflammer  quand 
on  approche  une  allumette  incandescente;  parfois,  certains  échantillons  ont 
besoin  d’être  légèrement  chauffés  au  préalable,  sans  doute  à cause  de  l’hu- 
midité qu’ils  ont  pu  absorber  ; le  fer  réduit  est  très  hygrométrique.  La  den- 
sité et  le  microscope  feraient  encore  reconnaître  la  substitution  ; le  fer  réduit 
est  très  léger  et  se  présente  au  microscope  en  morceaux  spongieux  et  comme 
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boursouflés  par  l’action  d’un  gaz,  tandis  que  le  fer  porphyrisé  est  beaucoup 
plus  dense  et  présente  des  contours  déchirés. 

La  nature  du  produit  étant  reconnue,  passons  aux  falsifications.  On  aurait 
falsifié  ce  corps  par  du  graphite  (Liénaut).  L’acide  sulfurique  étendu  dissout 
le  fer  et  laisse  le  graphite  inattaqué. 

Voyons  les  altérations  ; le  fer  réduit  peut  renfermer  à peu  près  les  mêmes 
impuretés  que  la  limaille  de  fer  ; on  peut  donc  l’essayer  par  les  mêmes  pro- 
cédés ; ce  qu’il  est  plus  essentiel  de  constater,  c’est  l’absence  du  carbone  et 
du  soufre  ; tout  fer  réduit  qui,  traité  par  l’acide  sulfurique,  dégage  un  gaz 
d’une  odeur  fétide  et  qui  colore  très  nettement  en  noir  le  papier  à l’acétate  de 
plomb  doit  être  rejeté  ; pour  Fessai  du  soufre,  on  peut  très  bien  employer 
l’acide  sulfurique,  mais  mieux  l’acide  chlorhydrique  pur;  il  n’y  a aucune 
nécessité  d’employer  l’acide  oxalique  comme  le  recommandent  quelques 
auteurs. 

Quand  on  a constaté  l’absence  du  soufre  et  du  carbone  (la  présence  d’une 
quantité  un  pe'u  notable  de  ces  corps  doit  faire  rejeter  immédiatement  le  pro- 
duit), il  faut  encore  titrer  le  fer  métallique  renfermé  dans  le  fer  réduit  ; en 
elfet,  il  renferme  souvent  un  sous-oxyde  de  fer  Fe-’O  découvert  par  M.  Dusart 
et  divers  oxvdes  de  formule  variant  de  Fe  ’O*  à Fe1 * * * * 607. 

*J 

Les  anciennes  pharmacopées  britannique  et  germanique  paraissaient  exi- 
ger seulement  50  p.  100  de  fer  métallique,  la  pharmacopée  américaine  est 
muette  à cet  égard.  Le  Codex  de  1884  exige  du  fer  réduit  au  titre  100  et  fait  le 
dosage  de  la  façon  suivante  : 

t II  se  dissout  dans  l’acide  chlorhydrique  étendu  en  dégageant  de  l’hydro- 
gène qui  doit  être  absolument  inodore. 

1 gramme  de  fer  pur  doit  donner,  au  contact  de  l’acide  chlorhydrique 
étendu,  400  C.C.  d’hydrogène  dans  les  conditions  normales  de  température 
et  de  pression.  » 

Ce  procédé  est  bon  quand  le  fer  réduit  est  pur,  mais  de  la  proportion  de 
gaz  trouvé  on  ne  saurait  conclure  à la  richesse  en  fer  parce  qu’une  partie  du 
gaz  hydrogène  est  absorbée  pour  réduire  à l’état  de  sel  ferreux  les  oxydes 
de  formules  diverses  mélangés  au  fer  réduit. 

On  a proposé  de  titrer  le  fer  réduit  au  moyen  d’une  liqueur  titrée  d’iode  (1)  : 


(1)  Cette  liqueur  se  prépare  en  dissolvant  4sr,33  d’iode  avec  5 grammes  d’iodure 

de  potassium  et  faisant  100  C.C.  Cette  liqueur  est  si  colorée  qu’une  ou  deux  gouttes 
suffisent  pour  communiquer  à la  solution  d’iodure  ferreux  une  couleur  jaune  per- 

sistante. Pour  opérer,  on  délaye  0sr,10  de  fer  dans  un  matras  à fond  plat,  avec 

o grammes  d’eau.  On  verse  l’iode  dans  ce  liquide  chaud  qui  reste  jaune  aussitôt  que 

tout  le  fer  pur  est  passé  à l’état  d’iodure  ferreux.  Le  nombre  de  divisions  employé 

indique  la  teneur  en  fer  pur.  Pour  certains  échantillons,  la  réaction  est  lente  et  néces- 

site plusieurs  fois  l’action  de  la  chaleur;  il  en  est  ainsi  lorsque  le  fer  est  gras,  qu’il  a 
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ce  procédé  est  assez  délicat  à mettre  à exécution  et  nous  croyons  qu’il  est 
tout  aussi  simple  d’avoir  recours  à un  des  procédés  de  dosage  du  1er  que 
nous  avons  déjà  indiqués. 

La  pharmacopée  germanique  emploie  un  procédé  basé  sur  ce  que  le  fer 
réduit  donne,  au  contact  du  chlorure  mercurique,  du  chlorure  ferreux  que 
l’on  peut  titrer  par  le  permanganate;  ce  procédé  a été  adopté  par  la  phar- 
macopée italienne. 

Réactif.  — Les  lames  de  fer  sont  assez  souvent  employées  pour  la  préci- 
pitation du  cuivre  ou  pour  servir  de  réactif  à ce  métal. 

Usages.  — Nous  11e  pouvons  songer  à énumérer  ici  tous  les  usages  du  fer  ; 
nous  nous  contenterons  de  donner  les  classifications  commerciales  du  fer. 

1°  Fers  forts.  — Ils  se  laissent  courber  et  forger  à froid. 

1°  Fers  métis.  — Ils  cassent  à chaud;  cette  pro- 
. priété  est  due  à un  peu  de  soufre  et  d’arsenic;  la 

\ plus  faible  dose  de  soufre  empêche  le  fer  de  se 

“2°  Fers  rouverains.  souder. 

I Fers  tendres.  — Ils  contiennent  un  peu  de  phos- 
phore et  cassent  à froid. 

Les  fers  rouverains  qui  cassent  à froid  et  à chaud  11e  peuvent  être 
employés  à aucun  usage. 

Usages  médicaux.  — Le  fer  métallique  s’emploie  sous  forme  de  : 

Limaille  de  fer. 

— — • porphyrisée. 

Fer  réduit  par  l’hydrogène. 

— — — • l’électricité. 

Doses.  — Le  fer  réduit  par  l’hydrogène  se  prescrit  aux  doses  de  0g,/I(> 
à 0^,50  par  jour,  à prendre  dans  les  premières  cuillerées  de  potage  ou 
d’autres  aliments. 

Le  fer  porphyrisé  se  prescrit  aux  doses  de  0sr,20  à 1 gramme  de  la  même 
manière  que  le  fer  réduit. 

Absorption  et  élimination.  — La  question  de  l’absorption  des  ferrugineux 
a été  très  discutée;  pour  les  uns,  l’absorption  n’avait  pas  lieu  et  ces  compo- 
sés exerçaient  dans  l'estomac  une  simple  action  tonique  ; pour  les  autres, 
l'absorption  avait  lieu.  Rabuteau  a montré  par  des  analyses  directes,  en  por- 
tant le  chlorure  ferreux  dans  l’estomac,  et  analysant  le  sang  avant  et  après 
cette  opération,  que  cette  absorption  avait  lieu.  Il  aurait  en  même  temps 


été  fortement  chauffé,  ainsi  que  pour  les  grains  uniformément  oxydés  à la  surface. 
Aussi  ne  devra-t-on  accepter  le  résultat  indiqué  qu’après  s’être  assuré  que  le  résidu 
inattaqué  par  l’iode  ne  dégage  pas  d’hydrogène  par  l’acide  chlorhydrique. 
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démontré,  et  par  des  expériences  directes,  que  presque  tous  les  composés  fer- 
rugineux étaient  absorbés  à l’état  de  chlorure  ferreux.  On  ne  connaît  pas  les 
transformations  subies  par  le  fer  dans  l’économie. 

D’après  Laxibling,  le  fer  introduit  dans  l’économie  provient  des  aliments 
et  l’administration  des  ferrugineux  aurait  pour  but  : 1°  de  protéger  le  fer  des 
aliments  de  certaines  réactions  qui  le  rendraient  inassimilable;  2°  d’empê- 
cher dans  le  tube  intestinal  diverses  fermentations  secondaires. 

Ce  dernier  but  expliquerait  la  nécessité,  d’administrer  des  doses  assez 
fortes  de  ferrugineux. 

Le  fer  des  aliments,  fer  absorbable,  dit  organique , serait  contenu  dans  le 
jaune  d’œuf  à l’état  de  nucléine,  à laquelle  Bunge  a donné  le  nom  de  héma- 
togène. 

L’élimination  du  fer  s’effectue  surtout  par  la  muqueuse  intestinale;  les 
urines,  la  salive,  la  bile  n’en  éliminent  que  de  très  faibles  quantités. 
L'homme  en  éliminerait  en  moyenne  0mg,632  par  jour  (Kumberg). 

Action  sur  le  tube  digestif.  — Les  préparations  insolubles  ne  peuvent 
être  absorbées  qu’après  s’être  dissoutes  à la  faveur  de  l’acide  chlorhydrique 
du  suc  gastrique,  sans  quoi  elles  deviennent  des  corps  étrangers  inutiles  qui 
cheminent  le  long  du  tube  digestif,  en  produisant  tantôt  de  la  diarrhée,  tan- 
tôt de  la  constipation.  Ces  effets  opposés  trouvent  leur  explication,  d’une 
part  dans  l’astringence  des  médicaments,  d’autre  part  dans  l’action  d’agents 
étrangers  qui  peuvent  produire  des  effets  exosmotiques  à la  manière  des 
purgatifs  mécaniques.  La  non-absorption  provoque  des  pesanteurs  d’estomac 
et  des  éructations  nidoreuses. 

Les  préparations  solubles  sont  absorbées  directement  lorsqu’elles  sont 
suffisamment  diluées,  non  astringentes,  et  ne  coagulent  pas  l’albumine.  Le 
chlorure  ferreux  remplit  ces  indications. 

Sous  l’influence  des  ferrugineux,  les  selles  deviennent  noires,  excepté 
chez  les  nourrissons;  les  dents  noircissent  également,  surtout  quand  elles 
sont  en  contact  ax-ec  les  préparations  solubles;  cette  coloration  est  due  au 
tannin  des  aliments  et  au  sulfure  de  fer  formé  dans  l'intestin;  elle  peut  se 
produire  avec  les  ferrugineux  insolubles  ; avec  le  chlorure  ferreux,  à la  dose 
de  0,05  à 0"r,10  par  jour,  elle  n’a  lieu  qu’après  un  usage  prolongé  du  médica- 
ment ; mais  même  dans  ce  cas,  il  n’y  a pas  constipation. 

Action  sur  le  sang  et  les  oxydations.  — En  général  les  sels  ferreux  ne 
coagulent  pas  l’albumine,  tandis  que  les  sels  ferriques  la  coagulent. 

La  quantité  de  fer  dans  l’hémoglobine  est  constante,  de  sorte  que  le  fer 
introduit  dans  l’organisme  ne  tend  pas  à augmenter  la  richesse  de  l’hémo- 
globine en  fer  mais  bien  à augmenter  le  nombre  des  hématies. 

Ponrowki  a constaté  que  les  ferrugineux  déterminaient  une  élimination 
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plus  grande  de  l’urée  et  une  élévation  de  température.  L’élévation  de  tem- 
pérature ne  se  manifeste  en  général  qu’après  plusieurs  jours  de  traitement  ; 
cependant,  on  a pu  l’observer  cinq  heures  après  l’ingestion  de  ces  médica- 
ments, soit  que,  pendant  cet  intervalle,  de  nouveaux  globules  se  fussent 
déjà  formés,  soit  que  le  médicament  se  fût  comporté  comme  les  chlorures, 
qui,  sans  augmenter  par  eux-mêmes  le  nombre  des  globules,  en  activent 
notablement  les  fonctions.  Malgré  l’augmentation  des  combustions,  le  poids 
du  corps  s’est  accru.  Le  fer  est  donc  un  modificateur  par  excellence  de  la 
nutrition,  puisqu’il  agit  principalement  sur  l’assimilation;  enfin,  sous  l’in- 
fluence des  ferrugineux,  la  circulation  devient  plus  active,  la  respiration 
plus  ample,  et  la  machine  animale  exécute  ses  fonctions  avec  plus  d’énergie. 

Action  sur  les  sécrétions  et  les  excrétions.  — D’après  Bistrow,  le  lactate 
ferreux  diminuerait  la  sécrétion  lactée.  On  ne  possède  pas  d’autres  données 
relatives  à l’action  du  fer  sur  les  glandes.  On  a signalé,  chez  les  femmes  sou- 
mises à un  traitement  ferrugineux,  de  l’irritation  du  côté  de  la  vessie  et  de 
fréquentes  envies  d’uriner;  mais  on  n’a  pas  noté  l’augmentation  de  l’excré- 
tion urinaire. 

Usages  thérapeutiques.  — On  administre  le  fer  dans  les  cas  suivants  : dans 
la  chlorose  et  dans  diverses  anémies,  anémie  hémorragique,  des  cuisiniers, 
névralgies  chlorotiques,  et  dans  quelques  cas  de  stérilité  liés  à la  chlorose. 
On  dit  souvent  que  le  fer  est  un  emménagogue,  mais  c’est  là  une  erreur  ; 
les  menstrues  se  rétablissent,  après  l’usage  du  fer,  quand  la  santé  est  elle- 
même  rétablie,  mais  le  fer  n’a  aucune  action  directe  sur  l’utérus.  Le  fer  n’est 
pas  indispensable  dans  les  anémies  par  inanition  (alimentation  insuffisante, 
convalescence,  chlorose  de  la  dentition,  chlorose  du  sevrage),  dans  les  ané- 
mies par  empoisonnement  et  dans  les  anémies  diathésiques  (anémies  symp- 
tomatiques de  la  tuberculose  et  de  la  diathèse  cancéreuse).  Dans  ces  der- 
nières anémies,  le  fer  peut  activer  la  maladie  au  lieu  de  l’enrayer.  Dans  les 
fièvres  intermittentes,  les  ferrugineux  sont  d’utiles  adjuvants  du  quinquina. 
Le  fer  réussit  assez  bien  chez  les  diabétiques;  son  emploi  paraît  rationnel 
quand  on  songe  qu’il  active  les  oxydations. 

Les  préparations  ferrugineuses  ont  été  employées  contre  les  diarrhées  d’o- 
rigines diverses  (Stanwell,  Elwert). 

A l’intérieur,  les  ferrugineux  réussissent  bien  contre  les  diverses  hémor- 
ragies. L’explication  de  cette  action  est  encore  à trouver  ; quand  on  emploie 
le  chlorure  ferrique,  on  ne  peut  dire  qu’il  agit  par  ses  propriétés  astrin- 
gentes et  coagulantes,  puisque,  avant  d’être  absorbé,  il  est  transformé  en 
chlorure  ferreux. 

Choix.  — D’après  Rabuteau,  comme  la  plupart  des  sels  ferrugineux  sont 
absorbés  à l’état  de  chlorure  ferreux,  il  serait  rationnel  d’administrer  ce 

CHIMIE  MÉDICALE. 


49 


TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

sel;  nous  n’en  donnerons  pas  moins  la  dose  des  autres  composés  ferru- 
gineux. 

Quand  on  administre  les  préparations  ferrugineuses  insolubles,  il  faut,  de 
toute  nécessité,  les  prescrire  au  moment  même  des  repas,  parce  qu’ils  ne 
peuvent  être  absorbés  que  grâce  à l’acide  du  suc  gastrique  et  que  ce  suc  n’est 
pas  acide  en  dehors  de  la  digestion.  S’agit-il  des  préparations  solubles,  on 
peut  les  prescrire  à un  moment  quelconque  ; toutefois,  il  est  préférable  de 
les  administrer  au  moment  des  repas. 

En  général,  il  est  inutile  d’administrer  de  fortes  doses  de  fer,  car  le  sang 
de  l’homme  n’en  contient  en  moyenne  que  2sr,267. 

Pendant  l’administration  des  ferrugineux,  on  fait  prendre  souvent  d’autres 
médicaments,  soit  pour  favoriser  l’action  des  premiers,  soit  pour  en  com- 
battre les  inconvénients.  A titre  d’adjuvants,  on  prescrit  en  général  les  amers 
purs,  quassia,  gentiane,  Colombo,  etc.;  on  conseille  souvent  le  quinquina  ; mais 
il  ne  faut  pas  employer  le  vin  de  quinquina  ferrugineux  ; ce  vin  ne  renferme 
que  1/8®  ou  1 / 1 0 e des  alcaloïdes  du  quinquina  (Schlagdenhaufen)  ; ce  n’est  pas 
à dire  qu'il  faille  proscrire  le  tannin,  mais  il  est  bon  de  n’administrer  les 
adjuvants  qu'entre  les  repas;  toutefois  il  faut  ajouter  que  le  tannin  ne  pré- 
cipite pas  le  chlorure  ferreux. 

Pour  combattre  la  constipation  produite  par  les  composés  ferrugineux,  on 
leur  associe  la  rhubarbe  ou  les  solanées  vireuses;  il  faut  se  rappeler  que  la 
rhubarbe  n’est  purgative  qu’à  haute  dose  ; à faible  dose,  elle  est  eupeptique; 
son  usage  prolongé  peut  amener  la  formation  de  calculs  d'oxalate  de  chaux. 
Les  solanées  vireuses  doivent  être  employées  avec  la  plus  grande  réserve. 

Le  régime  doit  être  essentiellement  fortifiant,  tonique,  analeptique  ; il  faut 
prescrire  les  viandes  surtout  rôties  ; mais  cependant  il  ne  faut  pas  refuser  aux 
malades  les  aliments  qu’ils  réclament;  la  chose  capitale  est  de  nourrir  les 
chlorotiques. 


ALLIAGES 

D’après  Fremy  : 

Un  acier  est  la  première  modification  que  le  fer  peut  éprouver  lorsqu’il  se 
combine  seulement  à quelques  millièmes  d’un  corps  simple. 

Une  fonte  est  la  seconde  modification  que  le  fer  éprouve  lorsqu'il  s’unit  à 
une  quantité  de  corps  simples  plus  forte  que  celle  qui  existe  dans  l’acier  ; 
cette  modification  précède  la  combinaison  définie;  elle  est  en  général  carac- 
térisée par  une  fusibilité  du  composé,  qui  est  plus  grande  que  celle  de  l’acier 
correspondant. 

FONTES 

Il  y a deux  espèces  de  fontes  bien  distinctes,  la  blanche  et  la  grise. 

1°  Fonte  grise.  — La  fonte  grise  fond  à une  température  plus  élevée  que 
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la  blanche;  elle  passe  presque  instantanément  de  l’état  solide  à l’état  liquide; 
par  solidification  subite  après  fusion,  elle  devient  blanche  ; elle  a une  soli- 
dité et  une  ténacité  considérables.  On  peut  la  tourner  et  la  forer.  On  s’en 
sert  pour  couler  divers  objets.  Les  fontes  grises  doivent  leur  couleur  à de 
nombreuses  paillettes  de  graphite.  Elles  contiennent  le  carbone  sous  deux 
états  différents  ; une  partie  se  trouve  à l’état  de  carbure  de  fer,  l’autre  partie 
à 1 état  de  graphite.  Les  fontes  très  riches  en  graphite  sont  désignées  sous 
le  nom  de  fontes  noires.  Les  fontes  grises  et  noires  contiennent  une  assez 
lorte  proportion  de  silicium,  souvent  un  peu  de  soufre,  de  phosphore  et  d’ar- 
senic. Les  fontes  qui  présentent  à la  cassure  des  mouches  presque  noires, 
disséminées  avec  régularité  dans  la  masse,  sont  appelées  fontes  truitées. 
Elles  ont  la  même  composition  que  les  fontes  grises  ; produites  par  des  mi- 
nerais de  bonne  qualité,  elles  contiennent  moins  de  silicium,  de  soufre  et  de 
phosphore  que  ces  dernières. 

2 honte  blanche.  La  fonte  blanche  devient  molle  et  pâteuse  avant  de 
fondie  , elle  devient  grise  par  une  solidification  très  lente,  après  fusion  à une 
température  élevée.  Le  maximum  de  carbone  contenu  dans  une  fonte  est 
0,059;  le  fer  qui  contient  0,0:23  de  carbone,  refroidi  lentement,  laisse  séparer 
du  giaphite  et  présente  1 aspect  de  la  tonte  ; au-dessus  de  0,023,  limite  mini- 
mum,  jusqu  à0,0o9,  plus  la  proportion  de  carbone  est  grande,  plus  le  métal 
est  blanc  et  dur,  lorsqu’il  est  à l’état  de  fonte  blanche. 

La  tonte  blanche  est  d’un  blanc  d’argent,  cassante;  sa  cassure  est  cristal- 
line et  1 on  y trouve  quelquefois  de  très  grandes  surfaces  cristallisées.  Un 
changement  subit  de  température  la  fait  casser. 

En  haut  fourneau  marchant  convenablement  avec  des  minerais  ordinaires 
donne  de  la  fonte  grise  ; quand  la  quantité  de  minerai  est  trop  grande  rela- 
tivement à la  quantité  de  charbon,  on  a de  la  fonte  blanche. 

Les  qualités  et  la  composition  des  tontes  peuvent  être  avantageusement 
modifiées  par  une  seconde  fusion. 

Dosage.  — L analyse  des  fers,  fontes  et  aciers,  a pour  but  de  déterminer 
les  quantités  de  carbone,  de  soufre,  d’arsenic,  etc.  Je  n’indique  que  le  prin- 
cipe des  procédés,  sans  insister. 

(a)  Carbone  total.  On  le  dose  à l’état  d’acide  carbonique.  On  peut 
opérer  comme  pour  une  analyse  organique. 

(P)  Graphite.  — Le  graphite  reste  comme  résidu  quand  on  attaque  par  les 
acides  sulfurique  ou  chlorhydrique  ; il  est  accompagné  de  silice  ; par  com- 
bustion, le  graphite  disparait  et  la  silice  reste  seule. 

(y)  Carbone  combiné.  Par  dillérence  entre  le  carbone  total  et  le  gra- 
phite. 

(o)  Silicium.  On  attaque  par  l’eau  régale  ; on  évapore  à sec  ; on  calcine 
avec  du  carbonate  potassico-sodique  ; on  reprend  par  l’acide  chlorhydrique 
on  évapore  à sec  ; on  calcine  légèrement  ; on  reprend  par  l’eau  ; la  silice 
reste. 

(e)  Phosphore.  On  dissout  dans  l’acide  azotique  ; on  évapore  à sec 

on  reprend  par  l’eau  ; on  filtre  et  on  précipite  par  le  molybdate  d’ammo- 
niaque. 
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Q Soufre.  — On  dissout  dans  l’eau  régale  ; le  soufre  se  transforme  en 
acide  sulfurique. 

On  pourrait  encore  avoir  à doser  dans  une  fonte  l'azote,  l’arsenic,  le  man- 
ganèse, le  chrome,  etc. 


ACIERS 

Sous  le  nom  d’acier,  on  désigne  généralement  du  fer  renfermant  un  peu 
de  carbone,  mais  moins  que  la  fonte,  et  dont  les  propriétés  changent  par 
l’effet  de  la  trempe,  mais,  d’après  la  définition  de  Fremy,  ce  mot  a un  sens 
beaucoup  plus  large. 

Cependant,  d’après  M.  Osmond,  le  carbone  paraît  être  le  seul  corps  acié- 
rant  ; les  autres  substances  qui  communiquent  des  qualités  spéciales,  manga- 
nèse, silicium,  phosphore,  etc.,  paraissent  agir  physiquement  ou  chimique- 
ment, les  uns  en  absorbant  les  gaz,  les  autres  en  faisant  solidifier  l’acier  à 
une  température  plus  basse  et  plus  rapidement,  etc. 

M.  Osmond  et  Wertii  ont  du  reste  donné  une  théorie  cellulaire  de  l’acier 
des  plus  intéressantes,  mais  que  nous  ne  saurions  développer  ici. 

Avant  de  parler  des  aciers  du  commerce,  disons  un  mot  d’aciers  plus  rares. 

L’acier  uni  à 0,01  ou  0,015  de  chrome  est  très  bon  pour  les  instruments 
tranchants  ; il  se  damasquine  facilement  quand  on  traite  sa  surface  polie  par 
l’acide  sulfurique  étendu. 

Le  wolfram  communique  une  grande  dureté  et  une  grande  ténacité  à 
l’acier. 

En  fondant  1 partie  d’argent  avec  500  parties  d’acier,  on  a un  produit  d’une 
qualité  bien  supérieure  à celle  du  meilleur  acier  fondu. 

L’acier  fondu  avec  0,01  ou  0,02  de  rhodium  devient  plus  dur  que  le  meil- 
leur acier  Wootz.  L’acier  au  rhodium  paraît  être  le  plus  parfait  de  tous  les 
aciers  pour  les  applications  aux  instruments  tranchants.  11  est  susceptible  d’un 
très  beau  damasquinage. 

Le  manganèse  rend  le  fer  plus  blanc,  en  même  temps  plus  dur  et  plus 
cassant,  aussi  le  fer  manganésifère  est-il  le  plus  propre  à la  fabrication  de 
l’acier.  Voyons  maintenant  les  aciers  commerciaux. 

L’acier,  avons-nous  dit,  est  du  fer  moins  carburé  que  la  fonte;  aussi  peut- 
on  obtenir  ce  corps  par  deux  procédés,  l’un  consistant  à décarburer  partiel- 
lement la  fonte,  l’autre  reposant  sur  une  carburation  limitée  du  fer.  L’acier 
obtenu  par  le  premier  moyen  s’appelle  l’acier  de  forge  ou  V acier  naturel;  le 
second  est  X acier  de  cémentation. 

1°  Acier  Bessemer.  — M.  Bessemer  a reconnu  qu’un  courant  d’air  traver- 
sant une  masse  de  fonte  liquide,  loin  de  la  refroidir,  réchauffe  par  suite  de 
la  combustion  des  corps  plus  oxydables  que  le  fer  qui  se  trouvent  dans  la 
fonte.  Ceci  donné,  la  fonte  au  sortir  du  haut  fourneau  est  amenée  dans  le 
convertisseur  Bessemer  (fig.  382)  dans  la  position  horizontale  et  préala- 
blement chauffé  ; on  donne  le  vent  par  les  tuyères  et  on  remet  le  conver- 
tisseur dans  la  position  verticale  (le  convertisseur  est  mobile  autour  de 
2 tourillons);  on  voit  alors  se  dégager  par  le  dôme  une  flamme  dont  la 
couleur  donne  des  indications  précieuses  sur  le  point  où  en  est  l’opération. 
Quelquefois  on  donne  de  l’air,  jusqu’à  ce  que  la  fonte  soit  ramenée  à l'état 


FER 


773 


de  fer  ; à ce  moment  on  lui  ajoute  de  la  fonte  manganésifère  fondue,  1/10  en- 
viron, de  façon  à ce  que  le  mélange  contienne  la  quantité  de  carbone 
propre  à l’acier  ; on  peut  couler  : d’autres  fois,  on  arrête  l’oxydation  plus 
vite  et  l’on  obtient  ainsi  de  l’acier  du  premier  coup. 


L'acier  Bessemer  est  très  peu  bulleux  ; il  offre  toutes  les  qualités  que  l’in- 
dustrie, la  guerre  et  la  marine  peuvent  demander  à l’acier  fondu  en  grande 


Fig.  383.  — Four  Martin-Siemens. 


masse.  Il  est  également  employé  pour  la  fabrication  des  instruments  agri- 
coles. 

2°  Dans  le  procédé  Bessemer,  le  revêtement  de  la  cornue  est  acide  (silice)  : 
dans  ces  conditions,  le  phosphore  s’élimine  mal;  si,  au  contraire,  le  revête- 
ment est  alcalin  (magnésie,  chaux)',  le  phosphore  contenu  dans  les  fontes 
phosphoreuses  donne  de  l’acide  phosphorique  et  par  suite  des  phosphates. 


774 


TRAITE  DE  CHIMIE  MEDICALE 


3°  Procédé  Martin  (fig.  383).  — Le  procédé  Martin  consiste  à fondre  dans 
des  fours  à réverbère,  chauffés  par  des  gazogènes  Siemens,  à garniture  acide 
ou  alcaline  suivant  les  cas,  de  la  fonte  à laquelle  on  ajoute  du  fer  en  propor- 
tions convenables  pour  obtenir  l'acier  désiré. 

4°  Acier  de  forge.  — Les  fontes  manganésifères  sont  très  propres  à la 
fabrication  de  l’acier.  L’opération  se  fait  comme  celle  de  l’affinage  au  petit 
foyer,  dans  une  forge  oCi  on  liquéfie  la  fonte  sous  le  vent  d’une  tuyère.  Le 
point  difficile  est  de  saisir  l’instant  où  l’acier  a pris  nature,  pour  arrêter  raf- 
finage. On  peut  obtenir  aussi  l’acier  par  un  puddlage  imparfait  de  la  fonte, 
mais  l’opération  est  encore  plus  délicate.  Le  fer  obtenu  dans  la  méthode 
catalane  est  souvent  aciéreux. 

o°  Acier  de  cémentation.  Acier  poule.  — On  calcine  du  fer  aussi  pur  que 
possible  dans  des  caisses  en  briques  réfractaires,  au  milieu  du  poussier  de 
charbon  contenant  un  peu  de  cendres  ou  de  carbonate  de  baryte.  Ce  mélange 
se  nomme  le  cément.  L’opération  dure  plusieurs  jours.  On  juge  de  sa  marche 
en  retirant  de  temps  à autre  des  barres  de  fer  par  des  ouvertures  ménagées 
dans  les  caisses.  Cet  acier  n’est  pas  homogène,  il  présente  à sa  surface  une 
foule  de  petites  soufflures. 

6°  Acier  corroyé.  — On  coupe  les  barres  d’acier  en  plusieurs  fragments 
qu’on  applique  les  uns  contre  les  autres,  et  on  les  soude  de  manière  à n’en 
faire  qu’une  barre  qui  est  beaucoup  plus  homogène. 

7°  Acier  fondu.  — Pour  avoir  de  l’acier  tout  à fait  homogène,  on  fond  de 
l’acier  ordinaire  dans  des  creusets  réfractaires  et  l'on  coule  le  liquide  dans  les 
lingotières  en  fer. 

8e  Acier  Wootz,  indien  ou  damas.  — On  donne  le  nom  de  damas  à tout 
acier  qui,  sous  l’influence  des  acides,  prend  une  apparence  moirée.  La 
méthode  indienne  (acier  Wootz)  est  très  mal  connue  ; elle  donne  un  acier 
très  dur.  En  Europe,  on  produit  du  damas  beaucoup  moins  bon,  soit  en  lais- 
sant refroidir  très  lentement  de  l’acier  riche  en  carbone,  soit  en  introduisant 
dans  l’acier  une  petite  quantité  de  certains  métaux,  chrome,  tungstène,  alu- 
minium. Cet  acier  est  ensuite  moiré  par  l’action  d’un  acide  étendu. 

Théorie  de  la  cémentation.  — M.  Caron  a fait  voir  que  la  cémentation  du 
fer  s’opérait  parfaitement  et  avec  rapidité  quand  on  le  chauffait  dans  un  cou- 
rant d’hydrogène  protocarboné,  de  cyanogène  ou  de  tout  autre  gaz  carburé 
indécomposable  ou  difficilement  destructible  par  la  chaleur  ; ce  gaz  est  décom- 
posé par  le  fer  en  vertu  de  l’affinité  du  carbone  pour  ce  métal.  Or,  dans  les 
caisses  à cémentation,  les  alcalis  des  cendres,  en  présence  du  charbon  et  de 
l’azote  de  l’air  qui  est  dans  les  pores  du  charbon  doivent  nécessairement 
fournir  des  cyanures,  et  il  est  probable,  par  conséquent,  que  la  cémentation 
est  due  en  grande  partie  au  développement  de  ces  cyanures.  Le  carbonate  de 
baryte  active  la  cémentation  ; or,  ce  sel  est  très  apte  à se  transformer  en 
cyanure. 

Propriétés  de  l'acier.  — L’acier  contient  de  0,007  à 0,01  de  carbone,  avec 
des  traces  de  quelques  autres  corps.  Il  fond  difficilement,  mais  cependant  à 
une  température  inférieure  à celle  du  fer  ; cette  fusion  est  d’autant  plus  facile 
qu’il  est  plus  carburé. 
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Sa  densité  est  de  7,7.  Il  est  très  sonore,  il  est  plus  tenace  et  plus  élastique 
que  le  fer;  sa  cassure  est  grenue  et  non  fibreuse  comme  celle  du  ter.  Il  est 
malléable  à chaud  et  à froid  ; il  se  soude  à chaud  beaucoup  moins  bien  que 
le  fer,  et  d’autant  plus  difficilement  qu’il  est  plus  carburé. 

L’acier  est  caractérisé  par  les  modifications  qu’éprouve  sa  dureté  quand  on 
le  trempe  ou  quand  on  le  recuit.  Lorsqu’on  chauffe  au  rouge  de  l’acier  et 
qu’on  le  refroidit  brusquement  en  le  trempant  dans  de  l’eau,  ou  mieux  dans 
du  mercure,  il  devient  très  dur  et  aussi  cassant  que  du  verre.  C’est  l’acier 
trempé.  La  densité  diminue  par  la  trempe.  On  obtiendra  des  trempes  moins 
fortes,  en  refroidissant  l’acier  dans  de  la  résine  ou  dans  des  corps  gras 
fondus. 

En  général,  on  commence  par  donner  à l’acier  une  trempe  plus  forte  que 
celle  qu’il  doit  avoir  et  on  lui  enlève  ensuite  plus  ou  moins  de  dureté  en  le 
recuisant , c’est-à-dire  en  le  réchauffant  à des  températures  plus  ou  moins 
élevées.  C’est  alors  l’acier  recuit.  Si  on  le  portait  au  rouge,  l’effet  de  la 
trempe  serait  tout  à fait  détruit  ; il  est  donc  indispensable  de  pouvoir  déter- 
miner la  température  du  recuit.  L’expérience  a donné  un  moyen  très  simple 
de  le  faire  ; quand  on  chauffe  de  l’acier,  il  se  colore  de  teintes  variables  : à 
220°,  il  est  jaune  paille;  à 240°,  il  est  jaune  d’or  (objets  très  durs)  ; à 250°,  il  est 
pourpre;  à 263°,  il  est  violet;  à 295°,  il  est  bleu  (objets  très  élastiques  comme 
ressorts  de  montres);  à 322°,  il  est  bleu  foncé  (objets  plutôt  tenaces  que  durs). 
Coijime  l’on  sait  à quel  degré  de  coloration  il  faut  pousser  le  recuit  pour 
obtenir  un  objet  d’un  usage  déterminé,  on  chauffe  l’acier  jusqu’à  ce  que 
cette  coloration  soit  atteinte,  puis  on  le  laisse  refroidir. 


FER-BLANC 

C’est  du  fer  étamé,  c’est-à-dire  recouvert  d’une  couche  d’étain  qui  est  allié 
avec  lui  à sa  surface  et  le  protège  ainsi  contre  l’action  oxydante  de  l’air 
humide  ; la  condition  essentielle  est  que  cet  étamage  ne  présente  aucune 
solution  de  continuité  ; s’il  en  était  autrement,  le  fer,  électro-positif  par  rap- 
port à l’étain,  s’oxyderait  plus  rapidement  que  du  fer  non  étamé. 

Pour  obtenir  l’étamage  du  fer,  on  plonge  dans  un  bain  d’étain,  pendant 
une  heure  et  demie,  des  lames  de  fer  bien  décapées,  immergées  préalablement 
dans  de  la  graisse  fondue,  le  bain  d’étain  lui-même  est  recouvert  d’une  couche 
de  graisse  destinée  à protéger  le  fer  et  l’étain  du  contact  de  l’oxygène.  En 
sortant  de  ce  bain,  le  fer  est  recouvert  d’un  excès  d’étain  qu’il  faut  enlever 
par  le  lavage,  opération  qui  consiste  à le  plonger  dans  un  second  bain 
d’étain  pur  et  à le  retirer  immédiatement  pour  le  plonger  ensuite  dans  de  la 
graisse;  on  le  nettoie  finalement  avec  du  son. 

La  surface  du  fer-blanc  présente  une  structure  cristalline,  à grandes  lames, 
qu’on  met  facilement  en  évidence  en  enlevant  la  couche  d’étain  qui  la 
masque  ; cet  aspect  cristallin,  qui  porte  le  nom  de  moiré  métallique,  est  dû 
à l’alliage  de  fer  et  d’étain  qui  se  forme  à la  surface  de  séparation.  Pour  le 
faire  apparaître,  le  fer-blanc  est  d’abord  chauffé,  jusqu’à  ce  qu’il  prenne  une 
teinte  jaune,  puis  plongé  dans  un  mélange  d’acide  sulfurique  (1  partie)  et 
d’eau  (2  parties)  ; on  frotte  alors  avec  une  éponge  ou  une  brosse  trempée 
dans  l’eau  régale  étendue  de  2 parties  d’eau.  On  peut,  par  certains  artifices. 
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communiquer  au  moiré  un  aspect  particulier;  ainsi,  en  saupoudrant  de  sel 
ammoniac  une  feuille  de  fer-blanc  chauffée  assez  pour  fondre  l’étain  et  en  la 
plongeant  alors  immédiatement  dans  l’eau,  elle  prend  un  aspect  granitique; 
le  moiré  étoilé  se  produit  en  projetant  des  gouttes  d’eau  sur  la  lame  chauffée. 
Pour  protéger  le  moiré  contre  l’action  de  l’air,  on  le  recouvre  d’un  vernis  au 
copal. 

FER  GALVANISÉ  OU  ZINGUÉ 

Le  fer  recouvert  d’une  couche  de  zinc  porte  le  nom  de  fer  zingué  ou  galva- 
nisé ; il  remplace  avec  avantage  le  fer-blanc,  car  il  protège  le  fer  d’une 
manière  bien  plus  efficace  ; le  fer-blanc,  en  effet,  se  rouille  très  rapidement, 
lorsqu'une  très  petite  surface  de  fer  se  trouve  à nu;  le  fer  galvanisé,  au 
contraire,  est  inoxydable;  si  l’oxygène  de  l’air  agit  sur  lui,  c’est  sur  le  zinc 
qu’il  se  porte  et  non  sur  le  fer,  qui  est  électro-négatif  par  rapport  au  zinc, 
tandis  qu’il  est  électro-positif  par  rapport  à l'étain. 

L’opération  du  zineage  est  tout  à fait  semblable  à celle  de  l’étamage,  la 
lame  de  fer  est  d’abord  décapée  par  de  l’acide  sulfurique  étendu,  puis  sau- 
poudrée de  sel  ammoniac  et  plongée  pendant  quelques  instants  dans  un  bain 
de  zinc  ; la  couche  de  sel  ammoniac  est  destinée  à entretenir  le  décapage  ; au 
sortir  du  bain  de  zinc,  le  fer  est  zingué  et  on  le  nettoie  avec  de  la  sciure  de 
bois  pour  enlever  mécaniquement  la  couche  d’oxyde  de  zinc  qui  s’est  formée 
à la  surface  au  moment  de  la  sortie  du  bain.  Le  zinc  qui  s’est  déposé  sur  le 
fer  s’y  est  allié  intimement;  il  le  rend  plus  cassant,  en  même  temps  qu’il 
déforme  les  lames  minces  de  fer.  Ce  sont  là  les  inconvénients  du  zineage;  ils 
disparaissent  si  le  dépôt  du  zinc  sur  le  fer,  au  lieu  d’être  fait  par  immersion, 
a lieu  par  voie  galvanique. 

L'or  gris  est  un  alliage  d’or  renfermant  1/5  ou  1/6  de  fer. 
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FeCl(i) 2,  4IDO 

(Fe!CP  à haule  température.  Fe’CP  à basse  température.) 

Synonymie.  — Protochlorure  de  fer. 

Préparation.  — On  l’obtient  à l’état  hydraté  en  attaquant  un  excès  de  fer 
par  l’acide  chlorhydrique,  concentrant  et  faisant  cristalliser  (1). 


(i)  « Tournure  de  fer,  ou  pointes  de  Paris 100  gr. 

Acide  chlorhydrique  officinal 300  gr. 


Étendez  l’acide  de  deux  fois  son  volume  d’eau  distillée  et  versez-le  sur  le  fer. 
Agitez  de  temps  en  temps,  chauffez  faiblement  pour  activer  la  réaction,  et  conti- 
nuez jusqu’à  ce  que  le  dégagement  gazeux  cesse  de  se  produire,  en  ayant  soin  de 
laisser  un  excès  de  fer  dans  la  liqueur. 
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En  chauffant  le  chlorure  ferreux  hydraté  dans  une  cornue,  une  partie  se 
décompose,  une  autre  partie  se  sublime  en  écailles  incolores  anhydres. 

On  peut  encore  le  préparer  anhydre  en  faisant  passer  un  courant  de  gaz 
chlorhydrique  sec  sur  du  fer  porté  au  rouge  : le  chlorure  ferreux  se  dépose 
dans  les  parties  froides  de  l’appareil. 

Propriétés  physiques.  — Le  chlorure  ferreux  anhydre  est  en  petites  pail- 
lettes blanches  et  brillantes,  légèrement  jaunâtres  ; ce  chlorure  est  volatil, 
très  soluble  dans  l’eau,  soluble  aussi  dans  l'alcool,  insoluble  dans  l’éther.  Il 
cristallise  en  tables  hexagonales  (Sénarmont),  cubiques  (Rabuteau). 

Propriétés  chimiques.  — L’hydrogène  le  réduit  et  laisse  du  fer  cristallisé 
en  cubes. 

m 

Le  chlorure  ferreux  absorbe  à froid  le  gaz  ammoniac  pour  produire  une 
combinaison  FeCP,6AzH3  qui  constitue  une  poudre  blanche  perdant  de  l’am- 
moniaque par  l'action  de  la  chaleur  et  s’oxydant  en  partie  à l’air. 

Le  chlorure  ferreux  en  solution  absorbe  le  bioxyde  d’azote  (0,107). 

Il  forme  des  chlorures  doubles  cristallisés  avec  KC1  et  AmCl  — FeCl2,2KCl. 

Le  chlorure  ferreux  hydraté,  chauffé  fortement,  fond  dans  son  eau  de 
cristallisation  qu’il  perd  peu  à peu  en  laissant  une  masse  blanche,  si  la  cal- 
cination a lieu  à l’abri  de  l’air;  au  contact  de  l’air,  il  se  forme  du  chlorure 
ferrique  qui  est  entraîné  avec  la  vapeur  d’eau,  et  il  reste  une  masse  saline 
verte  fusible,  qui  est  probablement  un  oxychlorure,  car,  traitée  par  l’eau,  elle 
lui  cède  du  chlorure  ferreux  et  il  reste  de  l’oxyde  ferreux  qui  se  transforme 
rapidement  en  oxyde  ferrique.  Exposée  à l’air,  la  solution  neutre  de  chlorure 
ferreux  laisse  déposer  un  oxychlorure  jaune  rougeâtre,  et  se  colore  en  jaune 
par  suite  de  la  formation  de  perchlorure. 

Usages.  — Le  chlorure  ferreux  sert  à la  préparation  de  la  solution  offici- 
nale de  chlorure  ferrique. 

Usages  médicaux.  — Le  chlorure  ferreux  entre  dans  la  composition  de 
pilules  et  d'un  sirop  : il  sert  également  pour  la  préparation  du  chlorure  fer- 
rique. 

Doses.  — On  l’administre  à la  dose  de  0gr,  1 0 à (Rr,15  par  jour. 

Autrefois,  sous  le  nom  de  chlorure  ferr 02,0 -ammoniacal,  de  fleurs  martiales 


Évaporez  la  solution  jusqu’à  ce  qu’elle  pèse  bouillante  1,38  au  densimètre.  Filtrez 
et  abandonnez  à cristallisation  dans  un  lieu  frais.  Décantez  après  dix  à quinze  heures, 
égouttez  les  cristaux,  lavez-les  à l’eau  distillée  récemment  bouillie  pour  enlever  les 
restes  de  l’eau  mère,  faitcs-les  sécher  rapidement  entre  des  doubles  de  papier  non 
collé,  et  enfermez-les  dans  des  flacons  bien  bouchés.  » (Codex  1884.) 
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ammoniacales , on  employait  un  mélange  de  chlorure  ferreux  et  de  chlorhy- 
drate d’ammoniaque  obtenu  par  divers  procédés. 
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Fe2Cl6  = 325 


Fe-  — 112  = 34,46 
Cl6  = 213  = 6 A,  54 
325  100,00 


Synonymie.  — Perchlorure  de  fer. 


Préparation.  — 1°  On  prépare  le  chlorure  ferrique  anhydre  en  faisant  pas- 
ser du  chlore  sec  en  excès  sur  du  fer  chauffé  au  rouge  dans  un  tube  de  por- 
celaine terminé  par  une  allonge  de  verre  dans  laquelle  vient  se  sublimer  le  ' 
chlorure  : la  combinaison  a lieu  avec  incandescence. 

2°  On  sature  de  l’acide  chlorhydrique  par  de  l’hématite  pulvérisée  ; quand 
l’acide  est  saturé,  on  filtre,  et  on  évapore  la  liqueur  à siccité  dans  une  cap- 
sule en  porcelaine.  Le  produit  sec  est  introduit  dans  une  cornue  de  grès  ou 
de  verre  lutée  et  chauffée  graduellement.  On  porte  le  fond  de  la  cornue  au 
rouge  sombre  et,  vers  la  fin  de  l’opération,  on  a soin  de  ne  pas  mettre  de  feu 
sur  la  voûte;  au  début,  il  se  dégage  des  vapeurs  aqueuses  et  acides;  quand 
elles  cessent  de  se  produire,  on  adapte  à l’ouverture  de  la  cornue  un  bouchon 
qui  ne  la  ferme  pas  exactement  et  l'on  continue  le  feu.  Le  chlorure  ferrique 
se  sublime  ; on  le  retire  en  cassant  la  cornue  et  on  l’enferme  aussitôt  dans 
des  vases  bien  bouchés. 

3°  En  pharmacie,  on  emploie  la  solution  aqueuse  de  chlorure  ferrique 
d’une  densité  de  1,2G0  = 30°  IF.  Il  semble  qu’on  pourrait  obtenir  cette  solu- 
tion par  n'importe  quel  procédé;  il  n’en  est  rien;  bien  des  modes  ont  été  I 
tentés  inutilement;  ainsi  on  a fait  réagir  l’acide  chlorhydrique  sur  le  sesqui- 
oxyde de  fer;  dans  cette  opération,  outre  le  véritable  chlorure  ferrique,  il 
semble  se  former  une  solution  (je  ne  dis  pas  une  combinaison)  d’oxyde  fer- 
rique dans  l’acide  chlorhydrique  ; ce  produit  de  solution  se  forme  aussi  quand 
on  chauffe  jusqu’à  l’ébullition  une  solution  de  chlorure  ferrique  obtenue  par 
un  procédé  quelconque  ; cette  solution  est  très  instable  ; au  bout  d’un  certain 
temps,  elle  se  détruit  en  donnant  naissance  à de  l’oxyde  de  fer  et  en  laissant 
dans  la  liqueur  une  proportion  d’acide  chlorhydrique  libre  correspondante  à 
la  quantité  d’oxyde  séparée. 

Deux  procédés  permettent  d’obtenir  une  solution  d’une  bonne  conserva- 
tion. Le  premier,  donné  par  Lebaigue,  consiste  à dissoudre  dans  l’eau  le  chlo- 
rure ferrique  anhydre;  mais  ce  dernier  corps  est  difficile  à obtenir  dans  de 
bonnes  conditions  de  pureté.  Le  second  procédé,  donné  par  M.  Adrian,  a été 
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adopté  par  le  Codex;  il  est  fondé  sur  la  perchloruration  du  chlorure  ferreux 
par  le  chlore  (1). 

2 FeCl2 * *  + 2 Cl  = Fe2Cl6 

4°  Les  solutions  aqueuses  de  chlorure  ferrique  fournissent  par  leur  con- 
centration des  hydrates  cristallins  ; on  peut  d’abord  obtenir  des  cristaux 
groupés  en  mamelons  colorés  en  jaune  orangé  pâle  ; ils  ont  pour  formule 
Fe'Cl6,  12H20.  En  amenant  la  liqueur  en  consistance  sirupeuse,  on  obtient 
de  volumineux  cristaux,  très  fusibles,  d’un  rouge  orangé  sombre  ayant  pour 
formule  FeaCl6,  5H’0;  cet  hydrate  a longtemps  été  préféré  pour  les  usages 
médicaux  (2). 


(1)  « Tournure  de  fer,  ou  pointes  de  Paris 1 000  gr. 

Acide  chlorhydrique  officinal.  . . 3 000  gr. 


Opérez  connue  il  est  dit  pour  la  préparation  du  chlorure  ferreux,  et  dissolvez  les 
cristaux  dans  une  quantité  d’eau  distillée  telle  que  la  solution  marque  1,10  au  densi- 
mètre  (a). 

Divisez  cette  liqueur  dans  plusieurs  flacons  de  Wolf  et  faites  passer  bulle  à bulle  un 
courant  de  chlore  lavé.  Continuez  le  dégagement  jusqu’à  ce  qu'une  petite  quantité 
du  liquide  pris  dans  le  dernier  flacon  ne  donne  plus  de  précipité  bleu  par  le  ferri- 
cyanure  de  potassium. 

Réunissez  alors  la  totalité  du  liquide;  ajoutez  avec  précaution,  et  en  agitant  sans 
cesse,  une  solution  concentrée  de  chlorure  ferreux  jusqu’à  ce  que  toute  odeur  de 
chlore  ait  complètement  disparu,  en  évitant  toutefois  d’introduire  un  excès  de  proto- 
chlorure. 

Ramenez  enfin  la  solution  de  chlorure  ferrique  à la  densité  de  1,26  par  l’addition 
d'une  quantité  suffisante  d’eau  distillée. 

Observation.  — On  obtient  rapidement  des  solutions  à des  degrés  de  concentra- 
tion inférieurs,  au  moyen  des  mélanges  suivants  : 


Solution  officinale 
à 1,2(3. 

20  grammes 
20  grammes 
20  grammes 
20  grammes 


Eau  distillée. 


Densité  des  mélanges. 


5 grammes 
10  grammes 
20  grammes 
40  grammes 


1,21 

1,16 

1,11 

1,07  » (Codex  1884.) 


(a)  Pour  obtenir  un  chlorure  ferrique  d’une  densité  de  1,26,  il  faut  partir  d’un 
chlorure  ferreux  ayant  au  moins  une  densité  de  1,220. 

100  grammes  de  solution  officinale  de  perchlorure  de  fer  représentent 

26  grammes  de  chlorure  ferrique  anhydre 
8,960  — de  fer. 

12,400  — de  Fe-O1. 


(2)  Pour  le  préparer,  on  évapore  en  grande  partie  la  solution  ferrique  sur  un  feu 

doux;  quand  la  liqueur  est  très  concentrée,  on  place  la  capsule  sur  la  cucurbite  d’un 

alambic,  en  ayant  soin  d'interpoSer  un  linge  entre  la  cucurbite  et  la  capsule  et  de 
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Propriétés  physiques.  — Le  chlorure  ferrique  anhydre  cristallise  en  laines 
noires,  constituées  par  des  tablettes  hexagonales  d’un  aspect  métallique, 
possédant  un  éclat  très  vif  quand  il  a été  sublimé  : il  paraît  rouge  grenat 
par  transparence  et  possède  les  reflets  verts  de  la  cantharide;  il  se  volatilise 
à une  température  un  peu  supérieure  à -f-  100".  Ce  sel  est  excessivement  soluble 
dans  l’eau  et  tombe  en  déliquescence  au  contact  de  l’air  humide  ; il  est  éga- 
lement très  soluble  dans  l’alcool  et  dans  l’éther;  ce  dernier  véhicule  l’enlève 
en  partie  à sa  dissolution  aqueuse;  l’évaporation  de  ce  sel,  quand  sa  solution 
est  concentrée,  le  décompose  en  acide  chlorhydrique  qui  se  dégage  et  en 
oxyde  ferrique  qui  se  dépose,  les  solutions  alcooliques  et  éthérées  de  chlo- 
rure ferrique  se  décomposent  sous  l’influence  de  la  lumière  en  chlorure 
ferreux  et  chlore  libre  qui  agit  sur  le  dissolvant.  L’acide  tartrique  agit 
comme  l'alcool  et  l’éther;  cette  réaction  a été  utilisée  dans  la  photogra- 
phie. 

Propriétés  chimiques.  — Si  on  chauffe  la  solution  aqueuse  de  chlorure  fer- 
rique, elle  prend  la  teinte  rouge  des  chlorures  ferriques  basiques;  ceux-ci 
n’ont  cependant  pu  se  former,  car  il  ne  s’est  pas  encore  dégagé  d’acide  chlor- 
hydrique ; par  le  refroidissement,  si  la  solution  employée  était  très  étendue, 
la  coloration  persiste  et  les  propriétés  du  sel  dissous  sont  profondément 
modifiées  ; ainsi,  tandis  que  la  liqueur  primitive  donne  un  précipité  intense 
de  bleu  de  Prusse  avec  le  fcrrocyanure,  la  liqueur  modifiée  ne  donne  qu’un 
précipité  bleuâtre.  Les  solutions  salines,  de  sel  marin  par  exemple,  y pro- 
duisent un  précipité  d'hydrate  ferrique  modifié,  soluble  dans  l’eau.  Dialysée, 
la  solution  modifiée  se  dédouble  en  acide  chlorhydrique  et  hydrate  ferrique 
soluble.  Ces  phénomènes  s’expliquent  en  admettant  que  la  solution  ferrique 
s’est  transformée  par  la  chaleur  en  une  dissolution  chlorhydrique  d’hydrate 
de  fer  modifié. 

Le  chlorure  ferrique  est  décomposé  au  rouge  par  la  vapeur  d'eau  ; il  se 
forme  de  l’acide  chlorhydrique  et  des  plaques  miroitantes  semblables  au  fer 
spéculai rc  des  cratères  des  volcans  : 

Fe2Cl6  + 3 II 2 O = Fe203  + 6 HCl 


maintenir  celle-ci  à l'aide  d’une  corde.  La  vapeur  d’eau  fournie  par  la  cucurbite  doit 
être  portée  au  loin  par  un  tube  de  plomb.  On  évapore  jusqu’à  ce  que  le  liquide  ne 
donne  plus  sensiblement  de  vapeur,  et  qu’une  goutte  de  la  dissolution  se  solidifie  par 
le  refroidissement.  Soubeiran  conseille  alors  de  verser  le  chlorure  hydraté  dans  une 
assiette  très  légèrement  huilée,  de  le  recouvrir  immédiatement  avec  une  autre  assiette 
et  de  luter  les  jointures;  au  bout  de  vingt-quatre  heures  on  sépare  les  assiettes;  on  casse 
l'hydrate  en  fragments  et  on  l’enferme  dans  de  petits  flacons  bien  secs  qu’on  bouche 
avec  le  plus  grand  soin.  Quand  on  fait  entrer  ce  chlorure  ferrique  hydraté  dans  des 
préparations,  il  faut  tenir  compte  de  son  eau  d’hydratation  : 128  de  chlorure  hydraté 
équivalent  à 100  de  chlorure  anhydre  (Soubeiran). 
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11  se  combine  aux  chlorures  alcalins  : Fe1 2 * * *Cl6,4KCl,2H20  — Fe2Cll!, 
4 ÀzH*Cl,  2 IFO 

Avec  l’acide  chlorhydrique,  il  peut  donner  un  chlorhydrate  de  chlorure 
Fe’Cl6,  2HC1,  4 IFO. 

Les  agents  réducteurs  et  les  substances  organiques  le  ramènent  à l’état  de 
chlorure  ferreux. 

Essai.  — « La  solution  officinale  de  perchlorure  de  fer  ne  doit  pas  dégager 
d’hydrogène  au  contact  de  la  limaille  de  fer,  ni  décomposer  le  bromure  de 
potassium,  ni  donner  de  précipité  bleu  au  contact  du  ferricyanurc  de  potas- 
sium. Elle  doit  marquer  1,26  au  densimètre.  » Codex  1884  (1).  Il  est  bon  d’y 
rechercher  la  présence  des  sulfates  et  des  chlorures  alcalins. 

Usages  médicaux.  — Le  chlorure  ferrique  est  employé  en  nature  et  sous 
forme  de  sirop  (15/1000). 

Doses.  — Le  sirop  se  donne  à la  dose  de  3 à 4 cuillérées  à bouche  par 
jour. 

Appliqué  sur  les  muqueuses,  le  chlorure  ferrique  produit  une  astriction 
considérable;  appliqué  sur  les  plaies,  il  resserre  les  tissus,  fait  contracter  les 
vaisseaux,  coagule  le  sang  épanché  et  s’oppose  ainsi]  aux  hémorragies;  on 
l’applique  donc  souvent  comme  anti-hémorrhagique;  mais  il  arrive  parfois 
que  l’écoulement  sanguin  revient  abondant  après  l’application  de  cet  astrin- 
gent; on  pourrait  peut-être  admettre  dans  ce  cas  que  le  chlorure  ferrique  au 
contact  des  substances  organiques  s’est  transformé  en  chlorure  ferreux  et  a 
ainsi  perdu  ses  propriétés  coagulantes. 

On  a administré  le  chlorure  ferrique  à l’intérieur  comme  hémostatique  ; 
mais  puisque,  pour  être  absorbé,  il  doit  passer  à l’état  de  chlorure  ferreux, 
comment  expliquer  son  action?  La  seule  explication  que  l’on  puisse  donner 
jusqu’ici,  c’est  que  le  chlorure  ferreux  jouit  de  la  propriété  de  contracter  les 
vaisseaux. 

On  fait  des  injections  coagulantes  de  chlorure  ferrique  pour  traiter  les 
varices  artérielles  et  veineuses,  les  tumeurs  érectiles,  les  nœvi,  etc.  On 
plonge  le  trocart  de  la  seringue  de  Pravaz  dans  la  partie  à ponctionner;  l’is- 
sue de  quelques  gouttes  de  sang  indique  que  l’instrument  a pénétré  ; la 
seringue  armée  est  alors  vissée  sur  la  canule,  et  l’on  injecte  au  plus  2 ou 


(1)  L’essai  à la  limaille  de  fer  est  destiné  à démontrer  que  la  liqueur  ne  contient 

pas  d’acide  chlorhydrique  ; si  le  brome  du  bromure  de  potassium  était  mis  en 

liberté,  c’est  que  le  chlorure  ferrique  renfermerait  du  chlore  ; enfin,  si  le  ferricya- 

nure  de  potassium  donnait  un  précipité  bleu,  il  faudrait  en  conclure  que  tout  le 

chlorure  ferreux  n’a  pas  été  transformé  en  chlorure  ferrique. 
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3 gouttes  de  solution  de  chlorure  ferrique  à 30°;  on  doit  toujours  comprimer 
le  vaisseau  ou  la  partie  périphérique  de  la  tumeur  pendant  tout  le  temps 
que  dure  l’injection;  cette  précaution  est  destinée  à éviter  les  embolies  qui 
pourraient  occasionner  la  mort. 

La  liqueur  de  Piazza  (solution  de  perchlorure  de  fer  et  chlorure  de  sodium, 
13  grammes;  eau  distillée,  60  grammes)  est  beaucoup  moins  irritante. 
Anger  se  fondant  sur  ce  que  la  chaleur  favorise  la  coagulation,  injecte,  à une 
température  d’environ  60°,  13  à 30  gouttes  de  la  solution  suivante  : 


Liqueur  de  Piazza.  i gr. 

Eau  distillée 10  gr. 


Injectée  chaude  dans  le  tissu  cellulaire,  cette  solution  n’y  produit  ni  inflam- 
mation, ni  escarre.  Les  éléments  organiques  atteints  parle  liquide  sont  comme 
momifiés,  et  disparaissent  peu  à peu  par  résorption  moléculaire,  quand  le 
perchlorure  s’est  transformé  en  protochlorure.  Un  gramme  de  cette  solution 
injectée  chaude  dans  une  veine,  avec  les  précautions  indiquées,  y produit 
un  caillot  résistant  qui  oblitère  définitivement  le  vaisseau. 

Le  perchlorure  de  fer  est  employé  à l’extérieur,  soit  pour  arrêter  les 
hémorragies,  soit  pour  modifier  les  plaies;  la  solution  officinale  convient 
parfaitement;  on  en  imbibe  de  l’amadou,  de  la  charpie  qu'on  applique 
ensuite.  Dans  les  hémorragies  utérines,  on  introduit  dans  le  vagin  des  tam- 
pons imprégnés  d’une  solution  faible  ; des  péritonites  sont  survenues  par 
l’emploi,  dans  ce  cas,  de  la  solution  officinale,  mais  comme,  d’autre  part,  les 
solutions  sont  d’autant  moins  efficaces  qu’elles  sont  plus  étendues,  il  faut 
en  même  temps  administrer  l’ergot  de  seigle. 

Le  chlorure  ferrique  a été  administré  à l’intérieur  dans  les  affections  dipli- 
téritiques  et  dans  les  affections  hémorrhagiques  ; on  l’emploie  avec  avantage 
dans  l’hémoptysie,  l’hématémèse,  le  purpura  hœmorrhagica.  (VoirZes  usages 
médicaux  du  fer.) 


BROMURE  FERREUX.  FeBr2 

Synonymie.  — Proto-bromure  de  fer. 

Préparation.  — On  le  prépare  en  faisant  réagir  le  brome  sur  le  fer  (1). 


il)  « Limaille  de  fer . 20  gr. 

Eau  distillée 100  gr. 

Brome  (13  GG-  4) 40  gr. 


Introduisez  l’eau,  puis  le  brome  dans  un  matras  et  ajoutez  peu  à peu  de  la  limaille 
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Propriétés.  — Ce  sel  cristallise  avec  6IPO  en  masses  lamelleuses  formées 
de  tables  rhombiques  d’un  vert  jaune. 

Le  Codex  indique  seulement  la  préparation  d’une  solution  de  ce  sel  ; il  est 
utilisé  en  pilules  (0gr,05)  et  sirop. 

Le  bromure  ferrique  Fe-Br6  peut  se  présenter  en  cristaux  d’un  rouge  foncé; 
comme  le  chlorure,  il  peut  donner  naissance  à des  oxybromures. 
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Fel2  = 310 


Fc  = 56  m 18,06 
I2  = 234  = 81,94 
3dÔ  100,00 


Synonymie.  — Proto-iodure  de  fer. 

Préparation.  — On  l’obtient  en  faisant  réagir  l'iode  sur  le  fer  en  présence 
de  l’eau  (1). 

Propriétés  physiques.  — L’iodure  ferreux  pur  et  anhydre  est  pulvérulent 
et  blanc,  mais  pour  peu  qu’il  contienne  des  traces  d’eau,  il  devient  verdâtre 


de  fer.  Chauffez  seulement  vers  la  lin,  et  très  légèrement,  pour  compléter  la  réac- 
tion. jusqu’à  ce  que  le  liquide  soit  d’une  belle  couleur  verte. 

Lorsque  la  combinaison  sera  terminée,  versez  le  tout,  y compris  l’excès  du  fer, 
dans  un  flacon  à l’émeri. 

La  solution  renferme  le  tiers  de  son  poids  de  bromure  ferreux. 

Orservation.  — Ce  soluté,  de  conservation  difficile,  ne  doit  être  préparé  qu’au 
moment  du  besoin.  » (Codex  1884.) 


(1)  « Iode 80  gr. 

Tournure  de  fer 20  gr. 

Eau  distillée * . . . . 100  gr. 


Introduisez  dans  un  ballon  l’eau  et  la  tournure  de  fer;  ajoutez  l’iode  par  parties, 
en  agitant  de  temps  en  temps  le  mélange;  chauffez  légèrement,  et  filtrez  la  liqueur, 
lorsqu’elle  ne  présentera  plus  que  la  teinte  verte  propre  aux  sels  ferreux  solubles. 
Évaporez  rapidement  la  dissolution  d’iodure  de  fer,  en  ayant  soin  d’y  introduire 
pendant  cette  opération  quelques  lames  de  fer.  Arrêtez  la  concentration  dès  que  le 
liquide  déposé  sur  une  lame  de  verre  froide  se  solidifiera.  A ce  moment,  coulez  l’io- 
dure  de  fer  sur  une  assiette,  et  dès  qu’il  sera  pris  en  une  masse  cristalline,  brisez-le 
en  fragments,  introduisezde  rapidement  dans  des  flacons  bien  secs  et  fermant  à 
l’émeri.  » 

Telle  était  la  formule  du  Codex  de  1866.  Le  Codex  de  1884  l’a  supprimée,  parce 
que  ce  corps  est  très  altérable.  . 


~8i  TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

et  cristallin  ; c’est  sous  ce  dernier  état  que  se  présente  le  produit  obtenu  par 
le  procédé  du  Codex. 

Propriétés  chimiques.  — Chauffé  à l’air,  il  perd  de  l’iode  et  laisse  un  résidu 
fortement  magnétique.  Exposé  à l’air  humide,  il  devient  déliquescent,  se 
colore  davantage  et  se  transforme  en  un  oxy-iodure. 

Sa  solution  aqueuse  concentrée  abandonne  des  cristaux  verdâtres  ayant 
pour  formule  : FeI2,4H  O. 

La  solution  d’iodure  ferreux  est  très  altérable;  pour  la  conserver,  on  a 
proposé  de  la  faire  dans  la  glycérine  (Van  de  Velde),  d’ajouter  0,01  d’acide 
hvposulfureux  (Robinson),  du  sulfure  de  fer  hydraté  (Carles),  etc. 

Ce  sel  est  incompatible  avec  le  chlorate  de  potassium  : il  se  produit  un 
précipité  de  sesqui-oxyde  de  fer  et  l’iode  se  sépare. 

2 FeP  + KCIO3  = Fe203  + KC1  + 4 I 

L'action  de  l’iode  sur  le  fer,  simple  en  apparence,  est  cependant  un  peu 
compliquée  et  a été  étudiée  par  G.  Fleury. 

Usages  médicaux.  — On  l’administre  sous  forme  de  : 

Pilules  (0?r,0o). 

Sirop  (0gl', 10/20). 

Quand  l’iodurc  de  fer  a été  introduit  dans  l’économie,  l’iode  se  retrouve 
rapidement  et  en  quantité  dans  les  urines,  tandis  que  le  fer  ne  s’y  trouve 
qu’en  proportion  très  faible.  Il  faut  ajouter  que  l’iode  et  le  fer  sont  des  anta- 
gonistes ; le  fer  augmente  la  richesse  du  sang,  l’iode  la  diminue  ; de  plus, 
d’après  Claude  Bernard,  les  iodures  favorisent  l’élimination  du  fer;  l’iode 
tend  donc  à diminuer  les  effets  du  fer  ; aussi  l’iodure  ferreux  a de  la  ten- 
dance à disparaître  de  la  thérapeutique  des  chloro-anémies  simples,  pour 
n’être  plus  administré  que  dans  les  chloro-anémies  liées  à la  scrofule. 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DP  FER 

Outre  les  composés  que  nous  allons  étudier,  on  a encore  signalé  un  pre- 
mier sous-oxyde  Fe40  se  produisant  quand  on  fait  fondre  du  fil  de  fer 
au  chalumeau  aérhydrique,  et  un  second  sous-oxyde  Fe20  découvert  par 
M.  Dusart;  il  se  produit  dans  la  préparation  du  fer  réduit  quand  l’hy- 
drogène est  humide. 


OXYDE  FERREUX.  FeO  = n 

Préparation.  — 1°M.  Debray  l’a  obtenu  anhydre  en  faisant  passer,  sur  de 
l’acide  ferrique  chauffé  au  rouge,  un  mélange  de  volumes  égaux  d’oxyde  de 
carbone  et  d’acide  carbonique. 
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2°  Ou  l’obtient  hydraté  en  précipitant  un  sel  ferreux  par  un  alcali.  Quand 
on  dessèche  cet  hydrate,  l’eau  se  décompose,  son  oxygène  transforme  l’oxyde 
ferreux  en  oxyde  magnétique,  et  son  hydrogène  se  dégage  ou  s’unit  à l’azote 
de  l’air  pour  former  de  l’ammoniaque. 

Propriétés  physiques.  — L’hydrate  ferreux  est  d’un  blanc  verdâtre  ; 1 eau 
en  dissout  1/150  000  et  prend  un  goût  ferrugineux.  La  lumière  et  l’air  altè- 
rent cette  solution. 

Il  est  soluble  dans  l’ammoniaque. 

Propriétés  chimiques.  — Il  absorbe  rapidement  l’oxygène  de  l’air  et  se 
transforme  d’abord  en  hydrate  d’oxyde  magnétique,  puis  en  hydrate  de  sesqui- 
-oxyde  ; toutes  les  fois  qu’il  s’oxyde  à l’air,  il  se  forme  de  l’ammoniaque. 

C’est  une  base  beaucoup  plus  énergique  que  l’oxyde  ferrique. 

Par  l’ébullition  avec  une  liqueur  alcaline,  il  devient  noir;  l’eau  est  décom- 
posée ; l’hydrogène  se  dégage  et  il  se  forme  de  l’oxyde  magnétique  Fe3Ol. 


OXYDE  FERRIQUE 


Fe203  — 160 


Fe2  = 112  = 70 
O3  = 48  = 30 

TÔÔ  ÏÔÔ 


État  naturel.  — Ce  corps  existe  sous  plusieurs  formes. 

À.  Oligiste.  — La  forme  primitive  de  l’oligiste  est  un  rhomboèdre  de  86°, 10. 
Sa  densité  est  5,24,  sa  dureté  est  de  5,5  ; au  chalumeau,  il  perd  une  partie 


de  son  oxygène  et  devient  magnétique.  Sa  couleur  est  grise  ou  rougeâtre,  sa 
poudre  est  toujours  rouge.  Dans  les  principales  variétés,  il  offre  un  éclat 
métallique  très  vif  ; il  est  quelquefois  irisé. 

Les  cristaux  (Fig.  384  et  385)  viennent  le  plus  ordinairement  de  l’île  d’Elbe  ; 
ce  sont  des  rhomboèdres  combinés  ou  non  avec  un  scalénoèdre. 

On  nomme  fer  micacé  ou  oligiste  écailleux  celui  qui  est  sous  forme  de 
masses  composées  de  petites  lames  brillantes  et  n’ayant  pas  d’adhérence 
entre  elles. 

CHIMIE  MÉDICALE.  50 
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Dans  les  terrains  volcaniques,  on  trouve  le  fer  spéculaire  en  lames  hexa- 
gonales ou  en  cristaux  tabulaires,  minces,  d’un  gris  foncé,  très  brillant, 
(Puy-de-Dôme,  mont  Dore,  etc.). 

La  pierre  hématite  ou  fer  oxydé  concrétionné  est  en  masses  mamelonnées 
ou  arrondies  à l’extérieur,  à structure  fibreuse  et  radiée  ayant  encore  un 
certain  éclat  métallique;  il  possède  une  couleur  grise  un  peu  rougeâtre.  Elle 
sert  à faire  des  brunissoirs. 

Le  fer  oxydé  terreux  est  en  masses  d’un  rouge  vif,  tendres,  et  tachant  le 
papier;  le  plus  ordinairement,  il  est  mélangé  d’argile  qui  le  fait  passera 
l’état  de  bol  d'Arménie  ou  de  sanguine  (voir  Argiles). 

L'oligiste  accompagne  l’aimant  dans  la  plupart  de  ses  gîtes  exploités.  Ce 
mélange  lui  donne  une  vertu  magnétique  qu’il  n’a  pas  en  propre.  On  le 
trouve  aussi  dans  la  limonite.  II  se  trouve  surtout  dans  les  terrains  primi- 
tifs. 

B.  Limonite.  — La  limonite  est  de  l’oxyde  ferrique  hydraté  ; elle  ren- 
ferme 0,14  à 0,15  d’eau  et  de  0,58  à 0,60  de  fer  (2Fe203,  8H20). 

Sa  forme  primitive  est  inconnue  ; toutes  ses  formes  sont  empruntées  à 
d’autres  minéraux,  surtout  à la  pyrite.  Sa  densité  varie  de  8,3  à 3,4  ; sa  dureté 
n’est  jamais  au-dessus  de  3.  Il  est  brun  ou  brun  terreux;  sa  poudre  est  tou- 
jours jaune;  au  chalumeau,  il  passe  au  noir,  se  scorifie,  et  devient  magné- 
tique. 

On  peut  distinguer  trois  sortes  principales  de  limonite  : 

1°  Limonite  en  masse  concrètionnèe  ou  non.  — La  variété  la  plus  intéres- 
sante est  l’hématite  brune  qui  se  présente  sous  forme  de  stalactites,  de 
rognons,  de  masses  mamelonnées,  à cassure  finement  fibreuse  et  rayonnée. 
Elle  est  souvent  noire  et  brillante  à la  surface,  brune  sans  éclat  à la  cassure. 
Avec  l’oligiste  et  la  sidérose,  elle  remplit  des  cavités  souterraines  où  elle  a 
été  amenée  par  des  eaux  thermales  abondantes. 

2°  Limonite  oolithique.  — Elle  se  trouve  incorporée  dans  certaines  cou- 
ches sédimentaires  argileuses  ou  calcaires,  ou  bien  existe  à l’état  libre  au 
milieu  d’un  limon  ferrugineux  dans  certaines  cavités  naturelles  en  forme  de 
boyaux,  d’entonnoirs,  de  cavernes.  Elle  alimente  les  forges  de  la  Haute- 
Marne,  de  la  Côte-d’Or,  de  la  Haute-Saône.  C’est  à cette  sorte  qu’il  faut  rapporter 
Yœtite  ou  pierre  d'aigle,  amande  géodique  formée  par  des  couches  concen- 
triques d’une  limonite  impure  et  qui  contient  souvent  un  noyau  mobile 
d’argile  ferrugineuse. 

3°  La  limonite  terreuse  est  ordinairement  très  argileuse  ; elle  est 
tendre  et  sans  consistance;  sa  couleur  est  le  brun  passant  au  jaune;  elle 
forme  des  dépôts  superficiels  occupant  souvent  une  grande  étendue  et  qui 
appartiennent  à des  terrains  quelquefois  très  modernes.  Certaines  variétés 
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Hues,  mais  très  argileuses,  offrent  une  couleur  jaune  et  sont  exploitées  comme 
matière  colorante,  surtout  à Pourrain  (Yonne). 

La  variété  de  limonite  qu’on  trouve  dans  les  marais  et  les  tourbières  est 
souvent  brun  foncé  et  a un  éclat  résineux  dû  à la  présence  d’un  peu  d’acide 
phoSphorique.  Cette  variété  commune  en  Prusse  et  en  Pologne  donne  une 
fonte  fusible,  fine,  très  propre  au  moulage  des  petits  objets. 

C.  L oxyde  ferrique  constitue  la  matière  colorante  des  ocres,  des  argiles, 
la  rouille,  etc. 


D.  Gœthite,  turgite  (Fe203,  IFO). 

Nous  verrons  dans  un  instant  qu’il  existe  un  hydrate  ferrique  normal  et 
un  hydrate  modifié. 

La  limonite  correspond  à 1 hydrate  normal  ; la  gœthite  et  la  turgite  cor- 
respondent à l’hydrate  modifié. 


Préparation.  A.  Oxydes  ferriques  anhydres. 

Oxyde  rouge  de  fer , colcothar.  — On  dessèche  le  sulfate  ferreux,  puis  on 
le  calcine  dans  un  creuset  de  terre  jusqu’à  ce  que  la  masse  ne  dégage  plus 
de  vapeurs;  le  résidu  est  lavé  à l’eau  bouillante,  puis  porphyrisé  et  séché. 

Par  la  calcination  de  l’oxalate  de  fer,  on  obtient  un  colcothar  très  ténu. 

En  calcinant  du  safran  de  mars  apéritif,  on  obtient  de  l’oxyde  ferrique 
désigné  sous  le  nom  de  safran  de  mars  astringent. 


B.  Oxydes  ferriques  hydratés  insolubles. 

P'  Safran  de  mars  apéritif , sous-carbonate  de  fer ; 

Ce  corps  s’obtient  en  précipitant  une  solution  de  sulfate  ferreux  par  du 
carbonate  sodique  ; on  lave  et  on  fait  sécher  à l’air  en  agitant  fréquem- 
ment (1). 

SOFe  + COW  = SO1  Na2  + C03Fe 
2 CCUFe  -F  O = Fe20:i  + 2 CO2 


(1)  « Sulfate  de  fer  pur,  cristallisé I 000  gr. 

Carbonate  de  soude  pur,  cristallisé 1 200  gr. 

Eau  distillée 14  000  <u\ 


Faites  dissoudre  séparément  le  sulfate  de  fer  dans  10  litres  d’eau  distillée,  et  le 
carbonate  de  soude  dans  le  reste  de  l'eau  prescrite.  Versez  par  petites  portions  la 
solution  de  carbonate  de  soude  dans  celle  de  sulfate  de  fer;  agitez  le  mélange 
pour  favoriser  la  réaction.  Il  se  formera  un  précipité  blanc  de  carbonate  ferreux 
que  vous  laverez  complètement  par  décantation,  à froid,  en  ayant  soin  de  l’agiter 
fréquemment  pour  lui  faire  absorber  l'oxygène  de  l’air.  Par  suite  de  cette  absorption, 
sa  couleur  blanche  passera  successivement  au  brun  verdâtre,  puis  au  jaune  rougeâtre 
On  peut  hâter  cette  transformation  en  divisant  le  précipité  sur  des  toiles,  en  renou- 
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« Le  safran  de  mars  apérilif  est  d’un  jaune  rougeâtre,  sans  odeur,  d’une 
saveur  légèrement  styp tique.  Il  est  souvent  prescrit  sous  le  nom  impropre  de 
sous-carbonate  de  fer  ».  (Codex  1884.) 

2°  Oxyde  de  fer  bi- hydraté , hydrate  de  fer  gélatineux  (Fe20:‘,  2H20). 

On  le  prépare  en  précipitant  les  sels  ferriques  et  notamment  le  chlorure 
par  l’ammoniaque  (1). 

Observation.  — L’effet  de  l’hydrate  de  peroxyde  de  fer,  comme  contre- 
poison de  l’acide  arsénienx,  est  d’autant  plus  assuré  que  cet  hydrate  est 
plus  récemment  préparé  ».  (Codex  1884.) 

Le  pharmacien  doit  conserver  ce  corps  à l’état  de  bouillie  et  vérifier  de 
temps  en  temps  s’il  n’a  pas  changé  de  constitution.  En  effet,  d’après  Witts- 


velant  les  surfaces  et  en  le  laissant  exposé,  pendant  qu’il  est  humide,  à l’action  de 
l’air.  » (Codex  1884.) 

Les  lavages  doivent  être  effectués  à l’eau  froide,  pour  ne  pas  détruire  l’hydrate. 
Cet  oxyde  donne  presque  toujours  lieu  à une  effervescence  avec  les  acides.  Soubei- 
ran  a trouvé  8 p.  100  d’acide  carbonique  dans  un  échantillon  lavé  avec  le  plus  grand 
soin.  La  composition  du  safran  de  mars  est  un  peu  variable  ; il  contient  d’autant 
plus  de  carbonate  ferreux  qu’il  a été  desséché  avec  plus  de  rapidité.  La  proportion 
de  carbonate  ferrique  basique  est  d'autant  moindre  que  la  matière  a été  conservée 
plus  longtemps  à l’état  humide. 

D’après  M.  Perrens,  la  proportion  de  carbonate  sodique  serait  insuffisante  et 
devrait  être  portée  à 1 700  grammes  ; cependant,  d'après  les  poids  moléculaires,  les 
proportions  du  Codex  sont  convenables. 


(1)  « Perchlorure  de  fer  officinal 1 000  gr. 

Ammoniaque  liquide  officinale environ  400  gr. 


Étendez  la  solution  de  perchlorure  de  fer  de  50  kilogrammes  d’eau,  et  versez-la 
par  portions  successives,  et  en  agitant  sans  cesse,  dans  l’ammoniaque  préalable- 
ment diluée  avec  5 fois  son  poids  d’eau  ; il  se  formera  immédiatement  un  précipité 
rouge  brun  gélatineux.  Assurez-vous  que  la  liqueur  offre  une  réaction  alcaline  ; 
laissez  déposer  le  précipité  ; lavez-le  à grande  eau,  par  décantation,  jusqu’à  ce  que 
l’eau  de  lavage,  acidulée  par  l’acide  azotique,  ne  soit  plus  troublée  par  l’azotate 
d’argent. 

Conservez  alors  le  produit  sous  l’eau  distillée,  et  à la  cave,  afin  qu'il  ne  subisse 
pas  l'influence  d’une  température  inférieure  à + 12°.  » (Codex  1884.) 

D’après  Soubeiran,  pour  obtenir  de  l’hydrate  ferrique  pur,  il  vaut  mieux  précipiter 
par  le  bicarbonate  de  potasse  quepar  l’ammoniaque;  si  on  employait  de  lapotasse  ou 
de  la  soude,  le  précipité  retiendrait  une  certaine  quantité  d’alcali.  Si  on  n’employait 
pas  uue  suffisante  quantité  de  précipitant,  le  précipité  renfermerait  un  sous-sel; 
autrefois,  on  employait  le  sulfate  ferrique  en  place  de  chlorure  ferrique  ; dans  ce 
cas,  l’oxyde  obtenu  renfermait  presque  toujours  du  sulfate  ferrique  basique;  si  le 
sulfate  renfermait  de  l’arsenic,  l’oxyde  en  renfermerait  également  ; il  faudrait  donc 
le  purifier,  soit  en  précipitant  l’arsenic  par  l’hydrogène  sulfuré,  soit  par  tout  autre 
procédé. 

Jeannel  a étudié  cet  oxyde  et  proposé  un  mode  de  préparation  plus  économi-  ; 
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tein,  cct  hydrate  peut  à la  longue  devenir  cristallin  en  perdant  une  partie  de 
son  eau  ; dans  cet  état,  il  se  combine  difficilement  avec  1 acide  aisénieux. 

L’hydrate  dont  nous  venons  de  parler,  desséché  dans  le  vide,  a pour  01 
mule  (2Fe203,  SILO)  : il  est  dit  hydrate  normal. 

C.  Oxydes  ferriques  hydratés  solubles. 

1°  Chauffé  pendant  sept  à huit  heures  à 100°  avec  de  l’eau,  l’hydrate  nor- 
mal devient  (Fe203,  H20).  C’est  alors  une  poudre  rouge  brique  à peine  atta- 
quéeparles  acides  concentrés,  ne  donnant  pas  de  bleu  de  Prusse  avec  le  ferro- 
cyanure  de  potassium;  desséché,  il  est  pulvérulent,  tandis  que  l’hydrate  ordi- 
naire se  dessèche  en  fragments  durs  et  cassants.  (La  nature  nous  offre  ces 
deux  variétés  d’hydrates  : l’une  renferme  les  espèces  cristallisées  donnant 
une  poussière  brune  rappelant  celle  de  l’hydrate  modifié  et  renfermant  0,10 
d’eau;  l’autre  comprend  les  hydrates  amorphes  donnant  une  poudre  jaune  et 
renfermant  0,14  d’eau.)  L’hydrate  modifié,  bien  lavé,  disparaît  au  contact 
d’une  solution  étendue  d’acide  acétique  ou  d’acide  azotique  et  donne  un 
liquide  limpide  par  transparence,  trouble  par  réflexion,  et  qui  ne  présente 
aucun  des  caractères  des  combinaisons  ferriques  : un  sulfate  alcalin  ou  un 
acide  concentré  donnent  un  précipité  rouge  soluble  dans  un  excès  d eau. 

'2°  Oxyde  de  fer  dialysé.  — En  soumettant  à la  dialyse  une  solution  tiès 
basique  d’oxychlorure  ferrique,  la  presque  totalité  de  1 acide  chlorhydrique 
se  diffuse  et  laisse  sur  le  dialyseur  une  solution  contenant  30  molécules 
d’oxyde  ferrique  pour  une  de  chlorure  (1). 


que.  Il  évite  avec  le  plus  grand  soin  la  présence  des  sulfates;  il  fait  du  chlorure 
ferreux  qu’il  oxyde  par  l’acide  azotique  ; il  précipite  par  l’ammoniaque. 


(1)  « Chlorure  ferrique  à 30° 100  gr. 

Ammoniaque  à 93  gr. 


Ajoutez  par  petites  quantités  l’ammoniaque  au  chlorure  ferrique.  Le  précipité  se 
dissout  d’abord  très  rapidement,  puis  demande  plus  longtemps  pour  disparaître. 
La  liqueur  redevenue  transparente  est  introduite  dans  le  dialyseur. 

On  renouvelle  souvent  l’eau  distillée  dans  laquelle  plonge  le  vase  qui  renferme  la 
solution  ferrugineuse.  Après  un  temps  plus  ou  moins  long,  la  solution  très  colorée 
ne  précipite  plus  par  l’azotate  d’argent  et  n’a  plus  de  réaction  acide.  Elle  est 
absolument  dépourvue  du  goût  désagréable  de  certaines  préparations  ferrugineuses. 
Il  reste  toujours  dans  la  liqueur  une  faible  proportion  d’acide  chlorhydrique  que 
l’on  peut  mettre  en  évidence  en  précipitant  l’oxyde  de  fer  par  un  léger  excès 
d’ammoniaque,  liltrant,  ajoutant  un  excès  d’acide  azotique,  puis  de  l’azotate 
d’argent.  Dix  centimètres  cubes  sont  évaporés  et,  d’après  le  résidu,  on  voit  com- 
bien il  faut  ajouter  d’eau  distillée  pour  faire  une  solution  au  centième.»  (Supplé- 
ment au  Codex.) 
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C’esi  un  liquide  rouge  brun,  transparent  en  couche  mince,  inodore,  à 
saveur  légèrement  astringente  ; évaporé,  même  dans  le  vide,  il  laisse  un  résidu 
insoluble.  Il  peut  être  mêlé  d’eau  distillée  ou  d’alcool,  mais  les  eaux  cal- 
caires le  précipitent;  il  rougit  le  tournesol  et  produit  une  effervescence  dans 
les  solutions  de  carbonates  alcalins;  la  plupart  des  caractères  du  fer  et  du 
chlore  y sont  dissimulés;  la  plupart  des  acides,  des  alcalis,  des  sels  en 
solution  concentrée,  déterminent  la  formation  de  l’oxyde  gélatineux  inso- 
luble dans  l’eau.  La  solution  à 0,01  d’hydrate  ferrique  peut  se  concentrer  par 
l’ébullition  jusqu’à  un  certain  degré  au  delà  duquel  elle  se  coagule.  Le  coa- 
gulum  fourni  parce  corps  est  une  gelée  d’un  rouge  foncé,  ressemblant  beau- 
coup au  coagulum  du  sang;  il  ne  se  redissout  pas  dans  l’eau,  mais  assez 
facilement  dans  les  acides  étendus  ; desséché  dans  le  vide,  il  répond  à la 
formule  de  l'hydrate  normal. 

Propriétés  physiques.  — L’oxyde  ferrique  anhydre  est  isomorphe  avec 
l’alumine,  il  a une  couleur  rouge.  Sa  densité  moyenne  est  4,784  à -t-  15°;  sa 
dureté  varie  beaucoup  avec  son  mode  de  préparation.  11  est  insoluble  dans 
l’eau. 

Etat  allotropique.  — L’oxydeferrique  ordinaire  anhydre  n’est  pas  attirable 
à l'aimant  ; on  en  connaît  une  variété  attirable  ; sa  formation  a surtout  été 
étudiée  par  Malagutti.  On  l’obtient  particulièrement  par  la  calcination  du 

i 

carbonate  ferreux  et  des  sels  ferreux  organiques  ; certaines  propriétés  phy- 
siques distinguent  l’oxyde  magnétique  de  celui  qui  ne  l’est  pas.  La  densité 
de  l’oxyde  magnétique  est  4,086  ; chauffe  à 300°,  il  a une  teinte  rouge 
brique  clair,  tandis  que,  dans  les  mêmes  conditions,  l’oxyde  non  magnétique 
a la  couleur  du  phosphore  amorphe  très  divisé. 

Nous  avons  déjà  dit  qu’il  existait  un  hydrate  normal  qui,  desséché  dans  le 
vide,  avait  pour  formule  (2Fe20;!,  3II20)  ; il  est  alors  hygroscopique  ; chauffé, 
il  présente  un  curieux  phénomène  d’incandescence  et  devient  plus  dur; 
l’hydrate  modifié,  desséché  dans  le  vide,  a pour  formule  (Fe*03,  IPO)  ; il  est 
pulvérulent;  sa  calcination  a lieu  sans  incandescence. 

Propriétés  chimiques.  — Sous  l'influence  de  la  chaleur,  l’oxyde  ferrique 
devient  très  dur,  puis  il  perd  une  partie  de  son  oxygène  et  se  transforme  en 
oxyde  magnétique. 

Le  carbone  et  l’oxyde  de  carbone  le  réduisent  à l’état  métallique. 

Un  mélange  d’acide  carbonique  et  d’oxyde  de  carbone,  ou  un  mélange  d’un 
volume  de  vapeur  d’eau  avec  un  1 ou  2 volumes  d’hydrogène  ramènent 
l’oxyde  ferrique  à l’état  d’oxyde  ferreux. 

L’hydrogène  pur  est  sans  action  de  270  à 280;  entre  280°  et  300°,  il  le 
ramène  à l étal  d'oxyde  ferreux;  au  delà  de  300°,  la  réduction  est  totale. 
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Les  acides  disssolvent  facilement  l’oxyde  de  fer  non  hydraté,  mais  une  fois 
calciné,  il  est  très  peu  soluble  ; son  meilleur  dissolvant  est  un  mélange 
bouillant  de  8 parties  d’acide  sulfurique  et  de  3 parties  d eau. 

Lorsqu’on  fait  agir  le  gaz  chlorhydrique  sur  l’oxyde  ferrique  chauffé,  il  n \ 
a pas  production  de  chlorure,  mais  l’oxyde  amorphe  se  transforme  en  ox\d< 
cristallisé  semblable  à 1 oligiste. 

En  suspension  dans  une  eau  alcaline,  il  donne  un  ferrate  lorsqu’on  le  traite 
à chaud  par  un  courant  de  chlore.  11  peut  se  combiner  avec  les  bases  et  don- 
ner des  ferrites;  en  se  combinant  avec  l’oxyde  ferreux,  il  donne  1 ox\de  de 


fer  magnétique. 

Il  se  dissout  dans  certains  sels,  notamment  dans  le  chlorure  ferrique, 
pour  donner  naissance  à des  sels  basiques.  Il  se  dissout  dans  le  verre,  le 
borax,  etc.,  et  donne  des  verres  à peine  colorés,  tandis  que  l’oxyde  ferreux 
donne  des  verres  très  colorés. 

L’oxyde  ferrique  facilite  l’incinération  des  matières  organiques;  en  cedant 
son  oxygène,  il  devient  oxyde  ferreux,  mais  comme  l’oxyde  ferreux  absorbe 
l’oxygène  avec  la  plus  grande  facilité,  son  pouvoir  oxydant  est  presque  indé- 
fini. Cette  propriété  comburante  rend  compte  de  plusieurs  faits  intéressants, 
les  tissus  qui  portent  des  taches  de  rouille  sont  rapidement  percés,  les  par- 
ties des  bois  des  navires  qui  sont  en  contact  avec  les  chevilles  de  fer,  se 
détériorent  très  vite  et  sont  comme  brûlées.  Certaines  teintures  colorées 
étant  agitées  avec  de  l’hydrate  ferrique  forment  des  laques  qui  renfer- 
ment le  fer  à l’état  de  protoxyde,  c’est  ce  qui  arrive  avec  la  teinture  de 
campêche,  de  curcuma,  de  cochenille,  mais  non  avec  l’indigo  ou  le  tour- 
nesol. 

Caractères.  — On  demande  quelquefois  si,  par  l’analyse  chimique,  on 
pourrait  reconnaître  le  colcothar,  le  safran  de  Mars  astringent  et  le  safran 
de  Mars  apéritif. 

Le  colcothar  n’est  pas  soluble  à froid  dans  les  acides,  mais  il  leur  aban- 
donne un  peu  de  sulfate  ferrique  basique. 

Le  safran  de  Mars  astringent  n’est  pas  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique 
froid,  mais  il  lui  abandonne  une  petite  quantité  de  sel  ferreux. 

Le  safran  de  Mars  apéritif  se  dissout  à froid  et  avec  effervescence  dans  les 

acides. 


Essai.  — Le  safran  de  Mars  apéritif  a été  quelquefois  additionné  d ocre  ou 
de  brique  pilée  ; l’insolubilité  de  ces  substances  dans  l’acide  chlorhydrique 
permet  de  déceler  aisément  leur  présence. 

Usages.  — Le  colcothar  sert  à polir  le  verre  et  les  métaux;  pour  cela,  il 
doit  être  à l’état  de  poudre  impalpable.  L’oxyde  ferrique  est  également 
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employé  comme  couleur.  Il  est  utilisé  dans  les  raffineries  de  sucre,  comme 
décolorant. 

Usages  médicaux.  — L'hydrate  ferrique  est  employé  comme  antidote  de 
l’acide  arsénieux,  mais  pour  être  efficace,  il  doit  être  récemment  précipité, 
autrement  il  se  transforme  et  devient  beaucoup  moins  soluble  dans  les  acides 
de  l’estomac  ; du  reste,  son  importance  a beaucoup  diminué  depuis  que 
M.  Bussy  a proposé  l’hydrate  de  magnésie. 

Le  colcothar  n’est  pas  employé  en  médecine,  non  plus  que  le  safran  de 
Mars  astringent.  Le  safran  de  Mars  apéritif  se  donne,  comme  le  fer  réduit,  à 
la  dose  de  0KI', 20  à 1 gramme. 

Le  colcothar  entre  dans  la  préparation  de  l'onguent  Canet. 


OXYDE  DE  FER  DES  BATTITURES 

Quand  on  frappe  avec  un  marteau  un  morceau  de  fer  rougi,  on  en  détache 
un  oxyde  noir  qui  porte  le  nom  de  battitures  de  fer  ; la  formule  de  ce  corps 
peut  être  assez  variable  ; Berthier  lui  a trouvé  la  composition  Fc203,  4FeO 
et  Mosander  Fe203,  6FeO. 


OXYDE  DE  FER  MAGNÉTIQUE.  FeO,Fc803=Fe80* 


Etat  naturel.  — Aimant,  fer  oxydulé  d’HAÜY. 

La  forme  primitive  est  un  octaèdre  régulier  (fig.  386)  ; on  trouve  souvent 

cette  forme  primitive  ; quelquefois  il  est  en  dodécaèdres 
rhomboïdaux  disséminés  dans  les  roches  talqueuses  ou 
talcoïdes,  telles  que  la  serpentine  et  la  chlorite.  Il 
existe  aussi  en  masses  grenues  intercalées  dans  des 
micaschistes  et  des  roches  amphiholiques  (Suède,  Oural) 
ou  dans  des  calcaires  et  des  schistes  secondaires  (île 
d’Elhe).  On  le  trouve  en  petits  octaèdres  et  en  grains 
dans  les  sables  dus  à la  destruction  de  certaines  roches 
schisteuses  ou  volcaniques  ; ces  cristaux  ou  grains 
sont  souvent  titanifères  ; ceux  qui  sont  riches  en 
titane  ont  été  appelés  nigrine. 

Sa  densité  est  5 ; sa  dureté  = 5,3  ; il  est  infusible  au  chalumeau  ; sa  cou- 
leur est  gris  de  fer  foncé  ; sa  poussière  est  noire  ; son  éclat  est  métallique  ; 
il  est  fortement  magnétique;  il  est  quelquefois  doué  du  magnétisme  polaire. 


Fig.  386 


Magnétite. 
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À Taberg,  en  Suède,  il  forme  des  montagnes  entières. 

Préparation.  — On  obtient  ce  corps  en  décomposant  1 eau  par  le  fei  chauffé 
au  rouge,  en  calcinant  un  mélange  de  chlorure  ferreux  et  de  carbonate 
sodique,  en  portant  à l’ébullition  de  l’eau  tenant  en  suspension  de  1 oxyde 
ferreux,  en  versant  dans  un  excès  d’ammoniaque  une  solution  laite  a poids 
moléculaires  égaux  de  sulfate  ferreux  (2o  parties)  et  de  sullate  ferrique 
cristallisé  (17  parties). 

Le  Codex  de  1866  l’obtenait  en  faisant  oxyder  de  la  limaille  de  fer  au 
contact  de  l’air  et  d’une  petite  quantité  d’eau  (1). 

Propriétés  physiques.  — L’oxyde  magnétique  anhydre  est  noir  ; quand  on 
l’a  obtenu  en  précipitant  par  l’ammoniaque  un  mélange  de  sels  ferreux  et  de 
sel  ferrique,  il  est  hydraté  et  possède  une  couleur  vert  foncé. 

Les  acides  le  dissolvent  et  donnent  un  mélange  de  sel  ferreux  et  de  sel 
ferrique  ; si  l’acide  est  en  quantité  insuffisante,  c'est  le  sel  ferreux  qui  se 
forme  le  premier. 

Ce  corps  entre  dans  les  pilules  ferrugineuses  de  Swediaur  et  dans  les 
tablettes  d’éthiops  martial  de  la  pharmacopée  d’Anvers. 


(1)  « Oxyde  noir  de  fer , éthiops  martial. 

Limaille  de  fer  fine  et  pure 2 000  grammes. 

Placez-la  dans  une  terrine  de  grès,  ajoutez-y  assez  d’eau  pour  quelle  soit 
parfaitement  et  uniformément  humectée,  sans  cependant  que  le  liquide  puisse 
couler,  quand  on  incline  la  terrine.  Tassez  un  peu  le  mélange  et  abandonnez-le  à 
l'action  de  l’air  : la  masse  ne  tardera  pas  à s’échauffer.  Remuez-la  alors  avec  une 
spatule  pour  multiplier  ses  points  de  contact  avec  l’air;  ajoutez  de  1 eau  pour  rem- 
placer celle  qui  s’évapore,  de  manière  à maintenir  la  matière  constamment  humide. 
Cette  opération  est  accompagnée  d’une  production  de  chaleur  qui,  lorsqu’on  opère 
sur  des  quantités  considérables,  élève  la  température  de  la  masse  jusqu’à  60°  et  quel- 
quefois 70°;  il  se  dégage  en  même  temps  une  certaine  quantité  d’hydrogène  et  un 
peu  d’ammoniaque.  Au  bout  de  2 ou  3 jours,  la  limaille  sera  entièrement  refroidie, 
et  l’oxydation  s’arrêtera. 

Mettez  alors  le  produit  dans  un  mortier  de  fer.  Triturez-le  fortement,  afin  de  sépa- 
rer l’oxyde  du  fer  non  attaqué.  Jetez-le  ensuite  sur  un  tamis  de  crin  serré,  et  lavez  le 
tout  à grande  eau  jusqu’à  ce  que  le  liquide  cesse  de  passer  coloré  en  noir.  La 
limaille  non  oxydée  restera  en  grande  partie  sur  le  tamis,  l’oxyde  sera  entraîné  par 
l’eau.  On  décantera  celle-ci  avec  rapidité  après  l’avoir  agitée;  on  enlèvera  ainsi  par 
décantation  tout  l’oxyde  qu’elle  contient;  les  portions  les  plus  lourdes  qui  restent 
au  fond  du  vase  et  qui  peuvent  contenir  des  parcelles  de  fer  seront  remises  avec  la 
limaille;  l’oxyde  sera  jeté  sur  une  toile  serrée,  égoutté  et  mis  à la  presse;  on  le  des- 
séchera rapidement  en  le  tenant  renfermé  dans  des  feuilles  de  papier  josepli,  afin 
d’éviter  l’oxydation  que  l’air  lui  fait  éprouver  tant  qu’il  n’est  pas  parfaitement  sec. 
Lorsque  la  température  est  peu  élevée,  comme  en  hiver,  ou  que  l’opération  se  fait 
trop  lentement,  on  favorise  la  réaction,  en  plaçant  le  vase  qui  contient  la  limaille 
dans  une  étuve  à 30°  environ,  ou  en  employant,  au  lieu  d’une  terrine,  un  mortier  de 
fer  préalablement  échauffé.  L’éthiops  martial  doit  être  d’une  couleur  noire  foncée, 
veloutée,  sans  mélange  de  rouge,  attirable  à l’aimant,  et  entièrement  soluble,  sans 
effervescence,  dans  l’acide  chlorhydrique. 
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ACIDE  FERRIQUE.  FeO1 2 3=104 


Ce  corps  a été  découvert  par  Frémy  ; il  n’a  pas  été  isolé  ; on  ne  le  connail 
qu’en  combinaison  ; ou  prépare  le  ferratc  potassique  en  calcinant  au  rouge 
blanc  du  fer  avec  de  l'azotate  potassique  ou  en  faisant  passer  un  courant 
de  chlore  dans  de  l’eau  tenant  en  suspension  de  l’hydrate  ferrique.  On  con- 
naît les  ferrâtes  potassique,  sodique,  arnmonique,  etc.;  ils  sont  d’un  rouge 
vif,  insolubles  dans  un  excès  d’alcali,  très  instables;  les  alcalis  et  les  hypo- 
chlorites  leur  donnent  une  certaine  fixité. 


COMPOSÉS  SULFURÉS  DU  PER 


Ces  composés  sont  nombreux  Fe8S, 
nous  allons  étudier  les  plus  importants. 


FeaS,  Fe4 *S3,  FeS,  fVS\  FcS%  FeS3 


SULFURE  FERREUX.  FeS 

Etat  naturel.  — Isolé,  le  sulfure  ferreux  est  assez  rare,  mais  il  est  très 
commun  dans  le  cuivre  pyriteux  dont  plusieurs  espèces  peuvent  être  repré- 
sentées par  la  combinaison  du  sulfure  ferreux  avec  2,  4 ou  o molécules  de 
sulfure  cuivreux  Cir'S  (Philippsite). 

Préparation.  — On  regarde  comme  du  sulfure  ferreux  le  sulfure  obtenu  en 
mélangeant  60  parties  de  fer  en  limaille  avec  40  parties  de  soufre  et  une 
quantité  d’eau  chaude  nécessaire  pour  former  une  pâte.  Ce  mélange  est 
connu  sous  le  nom  de  Volcan  de  Lémery. 

Le  sulfure  de  fer  peut  se  préparer  par  voie  humide  en  précipitant  un  sel 
ferreux  par  un  monosulfurc  (1)  ou  par  voie  sèche,  en  fondant  un  mélange  de 
limaille  de  fer  et  de  soufre  (2). 


(1)  « Sulfate  ferreux  cristallisé 139  gr. 

Monosulfure  de  sodium  cristallisé 120  gr. 

Eau  distillée  récemment  bouillie Q.  S. 


Faites  dissoudre  le  sulfate  de  fer  dans  vingt  fois  son  poids  d’eau,  et  précipitez  ce 
sel  par  le  sulfure  de  sodium  que  vous  aurez  préalablement  dissousdLavez  le  précipité 
avec  de  l’eau  chargée  d’hydrogène  sulfuré,  et  conservez-le  dans  des  flacons  bien 
bouchés  remplis  d’eau  distillée  et  bouillie. 

Caractères.  — Corps  noir  insoluble  dans  l'eau;  complètement  soluble  dans 
l’acide  chlorhydrique  étendu,  avec  dégagement  d’hydrogène  sulfuré.  » (Codex  1884  .) 


(2)  « Limaille  de  fer 600  gr. 

Soufre  sublimé 400  gr. 

O 


Mélangez  ces  substances  très  exactement  et  introduisez-les  dans  un  creuset. 


PYRITE  MAGNÉTIQUE 

Propriétés  physiques.  — Le  sulfure  ferreux  précipité  est  noir  ; préparé  par 
voie  sèche,  il  est  jaune  métallique,  fusible,  cassant  et  magnétique  ; précipité, 
il  est  soluble  dans  les  alcalis  et  les  sulfures  alcalins  en  formant  une  solution 
d’un  beau  vert. 


Propriétés  chimiques.  — Ce  corps  est  extrêmement  oxydable  ; il  a une 
grande  tendance  à s’emparer  de  l’oxygène  pour  se  transformer  en  sulfate 
ferreux  ; le  développement  de  chaleur  produit  par  cette  oxydation  est  quel- 
quefois tel  qu’il  suffit  pour  enflammer  les  houillères  dans  lesquelles  il  se 
trouve. 

Sous  l’influence  des  acides,  il  dégage  une  grande  quantité  d’hydrogène  sul- 
furé ; c’est  là  son  principal  emploi.  Cependant  Cazenave  l’a  proposé  contre  la 
diathèse  scrofuleuse  et  Bouciiardat  et  Mialhe  l’ont  préconisé  comme  anti- 
dote des  poisons  métalliques. 


Le  sesquisulfure  de  fer  Fe2S3  n’existe  pas  à l’état  de  liberté  ; en  com- 
binaison, il  fait  partie  de  la  chalcopyrite,  Fe2S3  CirS.  On  l’obtient  en  préci- 
pitant un  sel  ferrique  par  un  sulfure  alcalin  ; il  prend  encore  naissance  par 
l’action  à 100°  de  l’hydrogène  sulfuré  sur  l'oxyde  ferrique  ; il  est  d’un  gris 
jaune  et  n’est  pas  magnétique  ; la  chaleur  le  transforme  en  soufre  et  pyrite 
magnétique. 


PYRITE  MAGNÉTIQUE.  Fe!SJ,5FeS  = Fe’S* 

Etat  naturel.  — La  pyrite  magnétique  ou  Leberkise  peut  cristalliser  en 
prismes  hexaèdres  réguliers.  Sa  couleur  est  bronzée  légèrement  rougeâtre  ; elle 
se  distingue  des  autres  sulfures  naturels  de  fer  parla  propriété  d’agir  immé- 
diatement sur  l’aiguille  aimantée  ; elle  est  moins  commune  que  la  pyrite  et 
la  sperkise.  Onia  trouve  surtout  dans  les  filons  métallifères;  on  la  trouve 
encore  en  petites  masses  dans  les  schistes  anciens.  Elle  existe  aussi  en  petits 
grains  dans  les  aérolithes. 

Préparation.  — On  peut  l’obtenir  en  chauffant  le  fer  ou  ses  oxydes  avec 
du  soufre  en  excès.  C’est  le  plus  stable  des  sulfures  de  fer. 


Chauffez  doucement;  il  se  développera  bientôt,  entre  les  éléments  du  mélange,  une 
réaction  vive  rendue  manifeste  par  une  élévation  considérable  de  la  température  et 
par  une  abondante  émission  de  vapeurs  sulfureuses. 

Lorsque  la  réaction  sera  terminée,  augmentez  le  feu  de  façon  à liquéfier  le  sulfure 
de  fer  formé.  Enlevez  alors  le  creuset,  et  coulez  le  produit  sur  une  plaque  de 
fonte. 

Conservez-le  en  vase  clos,  à l’abri  de  l’bumidité.  » (Codex  1884.) 
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BISULFURE  DE  FER.  FcS2  = 60 

Etat  naturel.  — Ce  bisulfure  existe  dans  la  nature  sous  deux  formes  : 

A.  Pyrite , fer  sulfuré  jaune.  La  pyrite  cristallise  en  cube,  cubo-octaèdre, 
octaèdre,  dodécaèdre  pentagonal  (fig.  387  et  388).  Sa  densité  est  3 ; elle  fait 
feu  au  briquet  ; l’action  du  chalumeau  la  transforme  en  oxyde  ferrique  ; elle 
est  d'un  jaune  de  laiton  très  brillant.  Elle  a une  grande  tendance  à passer 
à l’état  de  limonite  ; on  la  trouve  surtout  dans  les  filons  métallifères  et  à 


l’état  disséminé  dans  diverses  roches  et  surtout  dans  les  schistes  argileux 
du  terrain  de  transition  ; dans  ce  cas,  il  y a presque  toujours  formation  de 
sulfate  d’alumine  et  de  fer  sous  l’influence  de  l’air  humide.  Autrefois  la 
pyrite  servait  comme  pierre  à fusil  ; les  anciens  s’en  servaient  pour  allumer 
le  feu,  d’où  le  nom  de  pyrite;  son  brillant  métallique  a fait  utiliser  en  joail- 
lerie les  beaux  échantillons  sous  le  nom  de  marcassite  ; on  peut  en  retirer 
du  soufre  par  distillation  ; celle  de  Sibérie  renferme  quelquefois  de  l’or. 

B.  Sperkise,  fer  sulfuré  blanc ; c’est  encore  du  bisulfure  de  fer,  mais 
cependant  il  contient  un  excès  sensible  de  soufre.  Sa  forme  primitive  est  un 
prisme  droit  rhomboïdaf  et  les  cristaux  ont  une  grande  tendance  à se  grouper 
autour  d’un  centre  commun,  de  sorte  que  les  angles  paraissent  à la  circon- 
férence, tandis  que  l’intérieur  présente  un  aspect  radié.  Cette  espèce  absorbe 
aisément  l’oxygène  et  l’humidité  de  l’air  pour  se  transformer  en  sulfate  fer- 
reux. Si  cette  transformation  se  fait  aux  dépens  des  argiles  ou  des  schistes 
argileux,  elle  donne  lieu  à la  formation  d’un  sulfate  d’alumine  ferrifère. 

La  sperkise  est  de  formation  plus  récente  que  la  pyrite  ; elle  se  forme  par 
la  décomposition  des  matières  végétales  enfouies  dans  la  terre.  Elle  est  sou- 
vent figurée  en  troncs  d’arbres,  en  écorces,  en  racines,  en  ammonites. 

Il  est  à noter  qu’entre  les  densités  de  la  pyrite  et  de  la  sperkise,  il  y a le 
même  rapport  qu’entre  les  densités  des  soufres  octaédrique  et  prismatique. 

3 : 4,74  ::  2,066  : 1,962 

f'yrile  Sperkise  Soufre  octaédrique  droit  « Soufre  prismatique  oblique 
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Préparation.  — On  peut  préparer  le  bisulfure  de  fer  en  chauffant  avec 
précaution  le  sulfure  ferreux  avec  la  moitié  de  son  poids  de  soufre  ; on  peut 
l’obtenir  cristallisé  en  faisant  passer  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  sui  de 
l’oxyde  ferrique  chauffé  à plus  de  100°. 

Propriétés.  — Sous  l’influence  de  la  chaleur  il  perd  du  soufre  et  devient  ma- 
gnétique. Grillé  à l’air,  il  donne  de  l’anhydride  sulfureux  et  de  1 oxyde  ferrique. 

Cet  oxyde  ferrique  constitue  un  abondant  résidu  de  la  fabrication  de  1 acide 
sulfurique.  MM.  Buisine  ont  proposé  de  l’employer  pour  la  préparation  econo- 
mique des  sels  ferriques. 


SULFO-ARSÉNIURE  DE  FER.  FeS(i) 2,FeAs* 

État  naturel.  — Le  sulfo-arséniure  de  fer  ou  mispikel  ou  pyrite  arsenicale 
a pour  forme  primitive  un  prisme  droit  à base  rhombe  de  111°.  Il  existe  sou- 
vent sous  cette  forme  ou  en  amas  à texture  finement  grenue.  Sa  densité  est 
6,12  ; sa  dureté  est  de  5,5.  Il  fond  au  chalumeau  et  fait  feu  au  briquet.  Sa  cou- 
leur et  son  éclat  sont  ceux  de  l’étain.  Le  mispikel  accompagne  souvent  les 
minerais  d’étain  et  de  cuivre. 


NITRO-SULFURES  DE  FER 

En  ajoutant  peu  à peu  un  sel  ferreux  à une  solution  renfermant  un  azotite 
et  du  sulfure  d’ammonium,  faisant  bouillir  quelques  instants,  filtrant  et 
laissant  refroidir,  on  obtient  des  aiguilles  noires,  à éclat  métallique.  La  com- 
position de  ces  cristaux  paraît  complexe  ; ils  ont  été  étudiés  par  Roussin, 
qui  leur  a attribué  la  formule  Fe3S3(AzO)'lP  ; les  auteurs  qui  s’en  sont 
ensuite  occupés  ont  donné  des  formules  différentes. 


SULFATE  FERREUX 

SCP  Fe,  7II20  = 278 


Synonymie.  — Sulfate  de  protoxyde  de  fer.  Protosulfate  de  fer. 

Préparation.  — 1°  Le  Codex  le  fait  préparer  en  faisant  réagir  l’acide  sulfu- 
rique sur  le  fer  (1). 


(i)  « Tournure  de  fer  ou  pointes  de  Paris 100  gr. 

Acide  sulfurique  officinal 160  gr. 

Eau  distillée 800  gr. 


Dans  un  ballon  de  capacité  suffisante  introduisez  d’abord  l’eau,  puis  l’acide  sulfu- 
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Dans  l’industrie,  on  prépare  le  sulfate  de  fer  par  le  grillage  des  pyrites  et 
lessivage  à l’eau.  On  pourrait  essayer  de  purifier  ce  sel  quoique  ce  soit  là 
une  opération  difficile  (1). 

Propriétés.  — Le  sulfate  ferreux  pur  est  en  cristaux  prismatiques  d’un  vert 
bleuâtre  clair,  efflorescents,  altérables  à l’air,  d’une  saveur  astringente  et 
styptique,  solubles  dans  lp,8  d’eau  froide  et  dans  0P,3  d’eau  bouillante,  inso- 
lubles dans  l’alcool.  Obtenu  comme  nous  l’avons  indiqué,  il  renferme  T molé- 
cules d’eau  de  cristallisation  soit  0,4532  ; quand  il  cristallise  à 80°  en  liqueur 
acide,  il  ne  renferme  que  3 molécules  d’eau  de  cristallisation  et  ses  cristaux 
sont  alors  bleuâtres. 

Ou  connaît  d’autres  hydrates  à 2,4  ou  5 molécules  d’eau  de  cristallisation. 

Chauffé  à 100",  il  perd  G molécules  d’eau  et  n’abandonne  la  dernière 


rique;  mêlez.  Ajoutez  peu  à peu  la  tournure  de  fer.  Lorsque  le  dégagement  gazeux 
aura  cessé,  portez  le  mélange  à l’ébullition  et  filtrez  rapidement,  en  évitant  autant 
que  possible  le  contact  de  l'air. 

Ajoutez  à la  liqueur  filtrée  20  grammes  d’acide  sulfurique  dilué  et  après  l’avoir 
concentrée  par  une  prompte  évaporation  jusqu’à  ce  qu’elle  marque  1,29  au  densi- 
mètrc,  abandonnez-la  à elle-même  dans  un  endroit  frais.  Recueillez  les  cristaux  for- 
més par  refroidissement;  faites-les  égoutter  dans  un  entonnoir  en  verre;  lavez-les 
avec  une  petite  quantité  d’alcool  à G0dv,  et  faites-les  sécher  rapidement  entre  des 
doubles  de  papier  à filtrer.  Conservez-les  dans  un  flacon  sec  et  bien  bouché.  » 
(Codex  1884.) 

Pour  empêcher  l'action  de  l'air  sur  le  sulfate  ferreux,  Ronsdorff  acidulé  la  liqueur 
par  l'acide  sulfurique  ; il  recommande  de  prendre  un  entonnoir  à douille  très  étroite. 
On  reçoit  la  liqueur  dans  une  capsule  dont  les  parois  sont  imprégnées  d’acide  sulfu- 
rique; la  douille  de  l’entonnoir  imbibée  elle-même  de  cet  acide  plonge  jusqu’au  fond 
de  la  capsule  ; dans  ces  conditions  il  ne  peut  se  former  qu’une  quantité  très  minime 
de  sulfate  ferrique;  et  la  petite  quantité  qui  se  forme  étant  très  soluble,  surtout  en 
présence  d'un  excès  d'acide  sulfurique,  reste  dans  les  eaux  mères. 

Berthemot  prescrit  de  verser  la  liqueur  saturée  bouillante  et  non  acide  dans  de 
l'alcool.  Pour  o parties  de  sulfate,  il  prend  5 parties  d’eau  et  4 parties  d'alcool  à 85° 
très  faiblement  acidulé  par  l'acide  sulfurique;  il  agite  le  liquide  à mesure  que  la  dis- 
solution aqueuse  tombe  dans  l’alcool  ; le  sel  ainsi  divisé  et  imprégné  d’alcool  sèche 
plus  vite. 

(I)  On  prend  1 kilogramme  de  sulfate;  on  l’introduit  dans  un  matras  avec  trois 
fois  son  poids  d’eau,  50  grammes  de  limaille  de  fer  et  8 grammes  d’acide  sulfurique; 
on  fait  digérer  sur  un  bain  de  sable  jusqu’à  ce  que  tout  dégagement  de  gaz  cesse,  et 
l'on  fait  cristalliser  à la  manière  de  Bonsdorff.  Ici  l’hydrogène  produit  la  réduction 
du  sel  ferrique  et  le  cuivre  que  contient  le  sulfate  du  commerce  est  également 
précipité,  grâce  à la  substitution  du  fer  au  cuivre;  mais  ce  sel  peut  encore  renfer- 
mer des  sulfates  de  zinc,  de  manganèse,  d’alumine,  de  magnésie,  etc.,  de  sorte  qu’il 
est  préférable  de  préparer  ce  sel  directement. 

R faut  se  rappeler  que  dans  le  commerce,  sous  le  nom  de  vitriol  de  Salzbourg, 
on  désigne  un  mélange  de  sulfate  ferreux  et  de  sulfate  cuivrique.  (Yoir  Sulfate 
cuivrique.) 
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qu’à  une  température  très  élevée,  300°;  on  a alors  du  sullate  ferreux  anhydre 
qui  est  une  substance  blanche  pulvérulente;  en  chauffant  davantage,  il  se 
décompose  et  donne  d’un  côté  du  colcothar  et  de  1 autre  de  1 anhydride  sul- 
fureux et  de  l’acide  sulfurique  de  Nordhausen. 


Propriétés  chimiques.  — A l’air,  le  sulfate  ferreux  s’oxyde  et  se  transforme 
en  sulfate  ferrique  basique.  Tous  les  corps  oxydants  tels  que  le  chlore,  l’acide 
hypo-azotique,  l’acide  azotique  le  transforment  en  sulfate  ferrique. 

G SO'Fe  + G Cl  = Fe2Cl6  + 2 [(S04)3(Fe2)] 


Le  sulfate  ferreux  absorbe  le  bioxyde  d’azote  et  prend  une  coloration 
brune. 

Avec  les  sulfates  alcalins,  il  donne  aisément  des  sulfates  doubles. 

Essai.  — Le  plus  souvent  le  sulfate  de  fer  du  commerce  renferme  un  excès 
d’acide,  du  sulfate  ferrique  basique,  des  sulfates  de  zinc,  de  cuivre,  d'alu- 
mine, de  chaux,  de  magnésie,  de  l'alun,  de  la  mélasse  et  quelquefois  de 
l’arsenic. 

Le  sulfate  acide  fait  effervescence  avec  les  carbonates. 

Le  sel  ferrique  se  reconnaît  par  le  ferrocyanure  de  potassium  ; le  cuivre 
au  moyen  d’une  lame  de  fer;  le  manganèse  en  calcinant  une  petite  quantité 
du  sel  avec  de  la  potasse  caustique;  le  résidu  contient  du  caméléon  vert, 
bien  reconnaissable  à sa  couleur  verte. 

En  précipitant  la  solution  de  sulfate  de  fer  par  une  solution  de  potasse  en 
excès,  le  zinc  et  l’alumine  restent  en  solution  ; on  les  recherche  par  les  pro- 
cédés indiqués  à propos  de  la  séparation  des  métaux  de  la  troisième  section. 

Pour  rechercher  la  chaux  et  la  magnésie,  on  précipite  la  solution  de  sulfate 
ferreux  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  ; dans  la  liqueur  filtrée,  on  cherche 
la  chaux  par  l’oxalate  d’ammoniaque  ; on  filtre  s’il  y a un  précipité  pour  s’en 
débarrasser,  et  l’on  cherche  la  magnésie  par  addition  de  phosphate  de  soude 
ammoniacal. 

Dans  le  commerce,  on  aime  que  le  sulfate  de  fer  ait  une  teinte  foncée; 
pour  satisfaire  ce  goût,  on  ajoute  de  la  mélasse  au  sulfate  ferreux  ; cette 
mélasse  lui  communique  en  même  temps  une  apparence  grasse,  parfois 
recherchée.  L’odeur  caractéristique  et  le  toucher  onctueux  suffisent  pour 
faire  découvrir  cette  substance. 

L’arsenic  se  reconnaît  au  moyen  de  l’appareil  de  Marsh. 

Réactif.  — Le  sulfate  ferreux  sert  de  réactif  à l’acide  azotique  et  au  chlore. 

Usages.  — Ce  corps  sert  dans  lateinture  en  gris  et  en  noir,  pour  faire  l’encre, 
le  bleu  de  France,  l’acétate  de  fer,  pour  dissoudre  l’indigo,  pour  préparer  le 
colcothar  et  l'acide  sulfurique  de  Nordhausen,  pour  obtenir  l’or  très  divisé 
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(réduction  du  chlorure  aurique)  destiné  à dorer  la  porcelaine.  On  l’emploie 
dans  la  confection  de  poteries  rouges.  Si  on  le  mêle  en  poudre  sèche  avec  un 
poids  égal  au  sien  de  sel  marin,  que  le  mélange  soit  exposé  au  degré  de  la 
chaleur  rouge  cerise  pendant  quelque  temps,  puis  le  résidu  pulvérisé  et  agité 
dans  l’eau  et  qu’on  décante  la  liqueur  presque  aussitôt,  il  s’en  dépose  une 
poudre  micacée  d’oxyde  ferrique,  douce  au  toucher,  d’un  brun  violet,  très 
propre  à repasser  les  rasoirs  et  connue  sous  le  nom  de  poudre  à rasoir. 

Usages  médicaux.  — Ce  sel  est  l’élément  actif  de  certaines  eaux  minérales. 
Le  sulfate  ferreux  est  souvent  employé  à l’extérieur  en  injections  astringentes 
et  toniques  ou  en  lotions  dans  les  maladies  de  la  peau,  à la  dose  de  1 à 
5 grammes  par  litre. 


SULFATE  AMMON I ACO-FERREUX.  SOvAm2,SO*Fe,  6II20  = 392 

Préparation.  — On  prend  139  parties  de  sulfate  ferreux  pur,  66  parties  de 
sulfate  d’ammoniaque  pur  ; on  les  dissout  séparément  dans  le  moins  d’eau 
possible  à 60-70°  ; on  filtre,  au  besoin,  avant  de  mélanger  dans  une  capsule 
de  porcelaine  et  on  remue  constamment  avec  une  baguette  de  verre,  jusqu’à 
refroidissement  complet.  On  fera  bien  d’ajouter  quelques  gouttes  d’acide 
sulfurique  qui  retarderont  l’action  oxydante  de  l’air.  Pendant  le  refroidisse- 
ment, il  se  fait  un  abondant  dépôt  d’une  sorte  de  farine  cristalline  bleu  clair 
qu’on  laisse  égoutter  dans  un  entonnoir  en  verre  fermé  par  un  tampon  de 
coton  et  qu’on  débarrasse  le  plus  possible  du  liquide  en  faisant  tourner 
comme  une  fronde  l’entonnoir  attaché  à une  ficelle.  On  étale  ensuite  sur  du 
papier  à filtre  et  on  laisse  sécher  dans  un  endroit  un  peu  chaud  jusqu’à  ce 
que  la  poudre  cristallisée  ressemble  à de  la  fine  poudre  de  chasse.  Les  grains 
ne  doivent  pas  adhérer  après  un  verre  de  montre  bien  sec. 

Ce  sel  renferme  juste  1/7  de  son  poids  de  fer,  soit  0,14286. 

Il  se  conserve  bien,  même  dans  des  flacons  non  bouchés. 

On  en  fait  une  solution  N/10  et  N/100  renfermant  39s,',20et  3SI',92  par  litre  et 
qui  sert  à fixer  le  titre  de  la  liqueur  normale  de  permanganate,  à doser  la 
liqueur  titrée  de  bichromate  potassique,  l’oxygène  dans  l’eau,  etc.  ; ces 
liqueurs  se  conservent  beaucoup  mieux  quand  elles  contiennent  10  grammes 
d’acide  sulfurique  par  litre. 


SULFATE  FERRIQUE.  (S04)3(Fe2) 

On  connaît  plusieurs  sulfates  ferriques  ; le  sulfate  ferrique  normal  ayant  la 
formule  ci-dessus  se  prépare  en  dissolvant  l’oxyde  ferrique  dans  l’acide  sul- 


PHOSPHATE  FERREUX 


SOI 


l’urique,  dissolution  d'autant  plus  difficile  que  l’oxyde  a été  plus  fortement 
calciné;  la  présence  du  sulfate  ferreux  facilite  cette  dissolution  ; on  évapore 
cette  solution  à sec  pour  chasser  l’excès  d’acide.  On  l’obtient  également  en 
traitant  une  solution  de  sulfate  ferreux  par  de  l’acide  azotique  et  l’évaporant 
ensuite  après  l’avoir  additionnée  d’une  molécule  d’acide  sulfurique  pour 
deux  molécules  de  sulfate  ferreux. 

6 SCPFe  + 3 SOHI2  + 2 AzCPII  r=  3 [(SOl)3(Fe2)]  + 2 Az20  + 4 H20 

On  obtient  ainsi  un  résidu  blanc  jaunâtre  qui  est  le  sulfate  ferrique  nor- 
mal. Sa  solution  dissout  un  grand  nombre  de  métaux  et  est  alors  ramenée  à 
l’état  de  sel  ferreux.  Soumise  à l’ébullition,  elle  se  décompose  en  partie  en 
laissant  précipiter  un  sel  basique  hydraté. 


PHOSPHATE  FERREUX.  (P04)3Fe* 

État  naturel.  — Le  phosphate  de  fer  ou  vivianite  peut  être  incolore,  vert 
ou  bleu,  suivant  l’état  d’oxydation  du  fer.  Il  est  tantôt  cristallisé,  tantôt 
terreux  ; les  échantillons  bleus  ont  été  pris  autrefois  pour  du  bleu  de  Prusse 
naturel.  — Il  s’altère  dans  les  collections.  Il  renferme  8IPO. 

La  triplite  est  du  phosphate  ferreux  renfermant  plus  ou  moins  de  phos- 
phate de  manganèse. 

Le  phosphate  normal  est  blanc  et  gélatineux;  il  s’oxyde  très  rapidement 
à l’air;  le  produit  officinal  est  ainsi  oxydé. 

Le  Codex  de  186G  le  préparait  de  la  manière  suivante  : 

« Phosphate  ferroso- ferrique.  Phosphate  de  fer. 


Sulfate  de  fer  cristallisé 100  gr. 

Phosphate  de  soude  cristallisé 300  gr. 

Eau  distillée 3 000  gr. 


Faites  dissoudre  séparément  chacun  des  deux  sels  dans  la  moitié  de  l’eau 
prescrite.  Introduisez  la  solution  de  sulfate  de  fer  dans  un  grand  vase,  et 
versez- y peu  à peu  la  solution  de  phosphate  de  soude,  jusqu’à  ce  qu’elle 
cesse  d’y  former  un  précipité.  Agitez  alors  vivement  le  mélange  et  aban- 
donnez-le  à lui-même  pendant  vingt-quatre  heures.  Le  précipité,  d’abord  blanc 
et  gélatineux,  aura  pris,  au  bout  de  ce  temps,  une  teinte  gris  bleuâtre  et  une 
apparence  pulvérulente,  décantez  la  liqueur  qui  le  surnage  et  remplacez-la 
par  de  l’eau  distillée.  Décantez  de  nouveau,  et  continuez  le  même  traitement 
jusqu’à  ce  que  l’eau  de  lavage  ne  donne  plus  aucun  trouble  par  le  chlorure 
de  baryum  mêlé  d’acide  chlorhydrique.  Recueillez  alors  le  dépôt  pulvérulent, 
et  faites-le  sécher  à l’air  jusqu’à  ce  qu’il  ne  perde  plus  rien  de  son  poids.  » 

Propriétés  physiques.  — « Le  phosphate  de  fer  ainsi  obtenu  est  sous  forme 
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de  poudre  d’une  couleur  bleu  ardoise  foncé.  Il  est  insoluble  dans  un  excè 
de  phosphate  de  soude.  Il  contient  le  quart  environ  de  son  poids  d’eau.  L< 
fer  s’y  trouve  combiné  à l’état  d’oxyde  intermédiaire  Fe30'\  » (Codex  186(1. 

L’air  humide  l’altère  ; il  donne  alors  un  phosphate  basique  à teinte  ocracée 
On  prépare  un  sirop  et  une  solution  au  phosphate  de  fer  en  employant  h 
chlorure  ferreux  et  l’acide  phosphorique. 


P Y R O P II  ô S P H A T E FERRIQUE 

• 

Le  pyrophosphate  ferrique  s’obtient  par  voie  de  double  décomposition,  au 
moyen  du  sulfate  ou  du  chlorure  ferrique  et  du  pyrophosphate  de  soude.  Ce 
sel  est  pulvérulent,  blanc  jaunâtre  et  insoluble  dans  l’eau  ; il  se  dissout  dan- 
la  solution  aqueuse  de  pyrophosphate  de  soude,  en  donnant  un  sel  double, 
qui  est  précisément  le  composé  employé  en  médecine.  Par  évaporation  la 
solution  fournit  des  écailles  dures  et  transparentes  (P207)*(Fe‘)2,  2P*07Na4, 
20H20  ; la  solution  de  ce  pyrophosphate  ferrico-sodique  est  légèrement 
acide  et  précipitable  par  le  chlorure  de  sodium.  Les  acides  en  précipitent  du 
pyrophosphate  de  fer.  Cette  solution  est  remarquable  en  ce  qu’elle  ne  donne 
point  de  réaction  avec  le  ferro  ou  le  ferricyanure  de  potassium;  le  sulfocya- 
nure  de  potassium  y produit  un  précipité  gélatineux  blanc.  L’ammoniaque  la 
colore  en  rouge  et  lorsqu’on  l’évapore  ensuite  à siccité,  on  obtient  un  pyro- 
phosphate ferrico-sodique  ammoniacal. 

Le  pyrophosphate  double  de  fer  et  de  soude  a été  préconisé  en  médecine  : 
on  en  fait  une  solution  et  un  sirop  ; on  prépare  alors  ce  sel  extemporané- 
ment  en  faisant  réagira  grammes  de  sulfate  ferrique  sec  sur  25  de  pyro- 
phosphate de  soude.  Le  sirop  renferme  ordinairement  5 grammes  de  sulfate 
ferrique  pour  1,000  grammes. 

Le  pyrophosphate  ferrique  est  également  soluble  dans  le  citrate  d’ammo- 
niaque basique.  On  précipite  50  parties  de  sulfate  ferrique  par  50  parties  de 
pyrophosphate  de  soude  anhydre  (84  parties  de  sel  cristallisé).  On  lave  le 
précipité,  puis  on  le  fait  dissoudre  dans  une  liqueur  obtenue  en  sursaturant 
une  solution  de  26  parties  d’acide  citrique  cristallisé  par  un  notable  excès 
d’ammoniaque.  La  liqueur  évaporée  sur  des  assiettes  placées  dans  une  étuve 
donne  le  pyrophosphate  citro-ammoniaral,  sous  la  forme  d’écailles  brillantes, 
d’un  jaune  verdâtre.  Ce  composé  est  soluble  dans  l’eau  et  presque  dépourvu 
de  saveur;  il  contient  0,18  de  fer.  On  en  fait  un  sirop  renfermant  11/1000  de 
ce  sel. 
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Le  Codex  le  fait  préparer  par  double  décomposition  entre  l’arséniate  de 
soude  et  le  sulfate  ferreux  (1).  Il  en  donne  les  caractères  suivants  : 

« L’arséniate  ferreux  constitue  une  poudre  blanche  qui  verdit  à l’air,  inso- 
luble dans  l’eau,  soluble  dans  l’ammoniaque  en  donnant  une  solution  verte. 
En  le  triturant  avec  de  l’eau  et  en  filtrant,  le  liquide  ne  doit  pas  précipiter 
par  l'azotate  de  baryte.  Ce  sel  est  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique  : la 
solution  précipite  en  blanc  par  la  potasse  caustique  et  donne  avec  l’appareil 
de  Marsh  les  taches  caractéristiques  de  l’arsenic.  » (Codex  1884.) 

M.  Schmidt  a étudié  avec  soin  cette  préparation,  a modifié  le  manuel  opé- 
ratoire (2)  et  indiqué  les  propriétés  suivantes  : 

Le  produit  obtenu  est  d’un  vert  olive  pâle  ; il  est  insoluble  dans  l’eau  et 
dans  l’ammoniaque;  ce  dernier  corps  le  décompose  partiellement  et  donne 
un  liquide  d’un  rouge  foncé  ressemblant  au  fer  dialysé. 

Chauffé  à 105°,  il  perd  de  l’eau  et  se  transforme  en  arséniate  ferrique. 
C’est  un  arséniate  ferroso-ferrique  dont  la  formule  très  complexe  se  rap- 
procherait de  la  suivante  : 

4 (AsCUFeH)  + (As04)1 2(Fe2)  + 48  II20 

Arséniate  ferreux  Arséniate  ferrique 


(1)  « Arséniate  de  soude  cristallisé 50  gr. 

Eau  distillée 500  gr. 

Faites  dissoudre  : 

Sulfate  ferreux  pur  cristallisé 10  gr. 

Eau  distillée 100  gr. 


Faites  dissoudre;  mêlez  les  deux  solutions;  l’arséniate  ferreux  se  précipitera.  Lavez 
à l’eau  distillée,  séchez  rapidement,  et  conservez  dans  des  flacons  bien  bouchés.  » 


(2)  Arséniate  de  soude 100  gr. 

Eau  distillée 2 000  gr. 


Faites  dissoudre  et  amenez  à l’ébullition,  puis  versez  dans  le  liquide  bouillant  la 
solution  suivante  : 


Sulfate  ferreux 88  gr. 

Eau  distillée 1 000  <zr 

O • 

Faites  bouillir  pendant  cinq  minutes, laissez  déposer, lavez  par  décantation, recueil- 
lez sur  une  toile,  laissez  sécher  à l’air  libre  d’abord,  puis  à l’étuve,  mais  sans  dépas- 
ser la  température  de  75°;  mettez  enfin  dans  des  flacons  secs  et  bien  bouchés. 
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CARBONATE  FERREUX.  C03Fe 

Synonymie.  — Carbonate  de  protoxyde  de  fer,  protocarbonate  de  fer. 

Etat  naturel.  — Le  fer  spathique , la  sidérose,  renferme  0,45  de  fer  quand 
il  est  pur;  mais  il  est  ordinairement  mélangé  de  carbonate  de  chaux  et  sou- 
vent de  carbonates  de  magnésie  et  de  manganèse  qui  sont  isomorphes  avec 
lui.  Sa  forme  primitive  est  un  rhomboèdre  de  107°;  il  offre  des  clivages 
égaux  et  très  faciles  parallèlement  aux  faces  de  ce  solide  ; on  le  trouve  sou- 
vent soiis  cette  forme,  ou  en  un  rhomboèdre  obtus  analogue  à l’équiaxe  du 
calcaire.  On  le  trouve  aussi  en  groupements  lenticulaires  et  en  masses  lamel- 
leuses. 

Sa  densité  est  de  3,8  ; sa  dureté  est  de  3,5  ; au  chalumeau  il  noircit  et 
devient  magnétique.  A l’état  normal,  il  serait  incolore,  mais  un  commence- 
ment de  décomposition  lui  donne  toujours  une  couleur  blonde;  sa  poussière 
est  grisâtre.  Quelquefois  il  forme  à lui  seul  des  filons  dans  les  terrains  plus 
ou  moins  anciens;  mais  le  plus  souvent  il  accompagne  les  autres  minerais  de 
fer.  11  a de  la  tendance  à passer  à l’état  de  limonite. 

Il  existe  une  autre  sorte  de  sidérose  (s/derose  lilho'ide)  massive  ou  concré- 
tionnée,  mais  toujours  compacte  et  habituellement  mélangée  d’argile.  Elle 
est  gris  foncé  ou  noirâtre  ; le  plus  souvent,  elle  se  trouve  dans  les  houillères 
par  liions  ou  bandes.  C’est  le  minerai  ordinaire  des  forges  anglaises  ; il  est 
très  facile  à traiter  par  la  méthode  catalane. 

Le  carbonate  ferreux  existe  en  solution  dans  plusieurs  eaux  minérales. 

Préparation.  — l°On  peut  l’obtenir  cristallisé  en  chauffant  à 150°  dans  un 
tube  fermé  du  carbonate  de  calcium  et  du  chlorure  ferreux; 

2°  On  obtient  le  carbonate  ferreux  hydraté  par  double  décomposition  sous 
forme  d’un  précipité  blanc,  rougissant  facilement  à l’air  et  se  transformant 
alors  en  hydrate  ferrique  ; quand  cette  oxydation  a commencé  et  aussi  long- 
temps qu’il  reste  du  carbonate  ferreux,  l’hydrate  ainsi  obtenu  est  magnétique. 
(Voir.  Safran  de  Mars.) 

Propriétés  physiques.  — Le  carbonate  ferreux  est  insoluble  dans  l’eau  pure, 
mais  il  se  dissout  dans  une  eau  chargée  d'acide  carbonique  ; la  meilleure 
manière  d’obtenir  une  semblable  solution  consiste  à faire  passer  un  courant 
de  gaz  carbonique  dans  de  l’eau  tenant  en  suspension  du  fer  réduit  par  l’hy- 
drogène ; on  obtient,  après  quelques  heures  à la  pression  ordinaire,  une  solu- 
tion renfermant  (Pr,91  de  carbonate  ferreux  par  litre.  Cette  solubilité  est 
diminuée  par  la  présence  des  carbonates  alcalins;  lorsqu’on  chasse  l’acide 
carbonique,  tout  le  carbonate  ferreux  se  précipite. 
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CARBONATE  FERRIQUE 

Propriétés  chimiques.  — Soumis  à la  calcination,  le  carbonate  ferreux  dégage 
de  l’oxyde  de  carbone  et  de  l’acide  carbonique  et  laisse  un  résidu  d’oxyde  inter- 
médiaire magnétique. 

Ce  corps  hydraté  est  très  avide  d’oxygène  et  se  transforme  peu  à peu  en 
oxyde  ferrique.  (Voir  Safran  de  Mars  apéritif.) 

Le  carbonate  ferreux  cristallisé  est  attaqué  lentement  par  les  acides. 

Usages  médicaux.  — Le  carbonate  ferreux  est  considéré  comme  un  des 
modes  avantageux  d’administrer  le  fer  ; il  a peu  de  cohésion  et  est  facilement 
attaque  par  les  acides  de  l’estomac.  On  le  prescrit  ordinairement  en  pilules 
renfermant  un  excipient  réducteur  tel  que  le  miel. 

Dans  les  pilules  de  Vallet,  il  n’y  a que  du  carbonate  de  fer  et  les  exci- 
pients; les  pilules  de  Blaud  renferment  en  outre  le  sulfate  potassique  prove- 
nant de  la  réaction  du  sulfate  ferreux  et  du  carbonate  potassique  qui  ont  en 
même  temps  donné  naissance  au  carbonate  ferreux. 

Ces  pilules  s’administrent  à la  dose  de  2 à 10  par  jour. 
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L’existence  de  ce  corps  paraît  douteuse  ; quand  on  ajoute  un  carbonate 
alcalin  à du  chlorure  ferrique,  il  se  dégage  de  l’acide  carbonique  et  on  obtient 
un  hydrate  ferrique  retenant  plus  ou  moins  d’acide  carbonique,  c’est-à-dire 
un  carbonate  ferrique  plus  ou  moins  basique;  le  carbonate  ferrique  parait 
cependant  former  avec  Ks  carbonates  alcalins  des  sels  doubles  assez  stables. 


ALUMINIUM 


Al'" 


27,50 


Historique.  — L’aluminium  a été  découvert  en  18:28  par  Wôhler;  il  a été 
surtout  étudié  par  H.  Sainte-Claire  Deville. 

État  naturel.  — L’alumine  est  peut-être  après  la  silice  la  matière  la  plus 
abondante  du  globe.  On  la  trouve  dans  les  feldspaths,  les  terrains  primitifs, 
les  schistes  des  terrains  intermédiaires,  les  argiles  des  terrains  secondaires, 
et  tertiaires,  la  terre  végétale,  la  cryolithe,  l’alumine  mellilatée,  etc. 

Préparation.  — Les  procédés  chimiques  consistent  à réduire  par  le  sodium 
un  sel  double  d’aluminium  ; ces  procédés  cèdent  aujourd’hui  le  pas  aux  pro- 
cédés électrolytiques  ; l’un  d’eux  traite  par  l’électrolyse  un  mélange  de 
cryolithe  et  d’alumine. 

(A1CP  + NaCl)  + 3 Na  = 4 NaCl  + Al 

Le  prix  de  l’aluminium  est  ainsi  descendu  au-dessous  de  6 francs  le  kilo- 
gramme. 

Propriétés  physiques.  — L’aluminium  est  un  métal  blanc  bleuâtre,  sus- 
ceptible de  prendre  comme  l’argent  un  beau  mat  qui  se  conserve  indéfini- 
ment à l’air.  Ce  mat  s’obtient  en  le  plongeant  d’abord  dans  une  solution 
diluée  de  soude,  puis  dans  l’acide  azotique  ordinaire.  On  peut  également  le 
brunir  et  le  polir. 

L’aluminium  pur  est  sans  odeur  et  sans  saveur  ; s’il  contient  du  silicium, 
ce  qui  arrive  souvent,  il  dégage  la  même  odeur  que  la  fonte  de  fer;  il  est 
aussi  malléable  que  l’or  et  l’argent  ; on  peut  le  réduire  en  fils  très  fins  aussi 
tenaces  que  ceux  de  l’argent.  Il  a une  sonorité  comparable  à celle  du  cristal. 

L’aluminium  fondu  a pour  densité  2,50  ; par  le  travail  elle  peut  s’élever  à 
5,67.  Cette  grande  légèreté  spécifique  est  très  remarquable;  sa  chaleur  spéci- 
fique, 0,2181 , est  de  beaucoup  supérieure  à celle  de  tous  les  métaux  usuels  ; 
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sa  chaleur  spécifique  étant  considérable  et  son  pouvoir  émissif  petit,  il  se 
refroidit  bien  plus  lentement  que  les  autres  métaux.  Ses  conductibilités  élec. 
trique  et  calorique  sont  comparables  à celles  de  l’argent.  Son  point  de 
fusion  est  intermédiaire  entre  celui  du  zinc  et  celui  de  1 argent  ; mais  il  est 
fixe  à toutes  les  températures. 

Sa  dureté,  sa  ténacité  et  un  grand  nombre  de  ses  propriétés  physiques 
varient  suivant  qu’il  a été  simplement  fondu  ou  écroui. 

Propriétés  chimiques.  — L’air  sec  et  humide  est  sans  action  sur  l’alumi- 
nium. Ce  métal  pur  ne  s’oxyde  pas  lorsqu’on  le  fond  ; c’est  à peine  s’il 
s’altère  à sa  surface  quand  on  le  soumet  à l’action  du  chalumeau  à gaz 
hydrogène  et  oxygène;  mais,  s’il  renferme  du  silicium,  il  brûle  avec  énergie, 
parce  qu’il  se  forme  du  silicate  d’alumine. 

L’aluminium  battu  chauffé  dans  l’oxygène  y brûle  avec  vivacité. 

Le  soufre  n’attaque  l’aluminium  qu’à  une  température  très  élevée. 

Le  charbon,  l’azote,  le  phosphore  et  l’arsenic  n’agissent  point  sur  l’alu- 
minium, qui  se  combine  au  contraire  facilement  à une  température  plus  ou 
moins  élevée  avec  le  chlore,  le  brome,  l’iode,  le  silicium  et  le  bore. 

L’aluminium  s’amalgame  et  s’unit  facilement  avec  la  plupart  des  métaux. 

L’aluminium  pur  n’attaque  pas  l’eau  au  rouge  ; c’est  à peine  s’il  la  décom- 
pose à la  température  la  plus  élevée  de  nos  fourneaux  à réverbère  ; mais 
si  le  métal  renferme  du  sodium  ou  des  scories,  il  se  produit  de  l’eau  ou 
îles  produits  acides  qui  attaquent  ce  métal  avec  énergie. 

L’hydrogène  sulfuré  ne  l’attaque  pas  ; l’acide  sulfurique  n'a  qu’une  très 
faible  action  sur  lui.  L’acide  azotique  faible  ou  concentré  ne  l’attaque  pas  a 
la  température  ordinaire  ; à l’ébullition,  l’attaque  est  extrêmement  lente. 

L’acide  chlorhydrique  est  son  véritable  dissolvant  ; l’attaque  est  d’autant 
plus  énergique  que  l’acide  est  plus  concentré. 

Les  dissolutions  alcalines  de  potasse  ou  de  soude  dissolvent  facilement 
l’aluminium  avec  dégagement  d’hydrogène,  en  produisant  des  aluminates 
solubles  de  potasse  ou  de  soude.  Cependant  l’aluminium  résiste  au  rouge 
naissant  à l’action  des  hydrates  de  potasse  ou  de  soude  en  fusion. 

Le  gaz  ammoniac  ne  l’attaque  pas  ; la  solution  d’ammoniaque  n’a  qu’une 
faible  action. 

Les  acides  organiques  ne  l’attaquent  pas  ; le  chlorure  de  sodium  et  l’acide 
acétique  l’attaquent  comme  le  ferait  un  acide  chlorhydrique  dilué  ; dans  la 
pratique,  il  n’en  peut  résulter  aucun  danger,  parce  que  les  sels  d’alumine  ne 
sont  pas  toxiques.  L’étain  s’attaque  autant  que  l’aluminium  dans  ces  circons- 
tances. 

Les  chlorures  de  potassium  et  de  sodium  sont  sans  action  sur  lui.  Les 
autres  chlorures  métalliques  agissent  au  contraire  facilement  sur  l’alumi- 
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ilium,  qui  déplace  en  général  leur  métal.  Le  chlorure  d’aluminium  lui-même, 
s'il  est  en  dissolution  dans  l’eau,  attaque  l’aluminium  avec  dégagement 
d’hydrogène,  en  produisant  un  sous-chlorure  hydraté. 

L’aluminium  ne  précipite  pas  les  métaux  de  leurs  solutions  sulfuriques  ou 
azotiques  ; il  les  précipite  de  leurs  solutions  alcalines. 

A chaud  il  n’est  attaqué  par  l’azotate  de  potasse  que  lorsqu’une  partie  de 
ce  sel  a été  transformée  en  azotite. 

Les  borates  et  les  silicates  sont  décomposés  par  l’aluminium  à une  tem- 
pérature élevée  ; il  y a production  d’aluminates  de  bore  ou  de  silicium  que 
l’on  trouve  alliés  à l’excès  d’aluminium. 

Caractères.  — Les  sels  d’aluminium  ne  précipitent  point  par  l’hydrogène 
sulfuré  ; mais  ils  précipitent  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  ; le  précipité 
est  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique  ; la  solution  traitée  par  la  potasse  en 
excès  ne  donne  pas  de  précipité  d’alumine;  si,  dans  cette  solution  alcaline, 
on  détruit  les  substances  organiques  par  un  courant  de  chlore,  et  que  l’on 
ajoute  ensuite  de  l'ammoniaque,  on  obtient  un  précipité  blanc  d’alumine.  Ce 
précipité  peut  être  dissous  dans  l’acide  chlorhydrique  ; la  solution  fournil 
les  caractères  des  sels  d’aluminium. 

Avec  l’ammoniaque,  précipité  blanc  insoluble  dans  un  excès.  Les  sels 
ammoniacaux  n’empêchent  pas  la  précipitation. 

Avec  la  potasse,  précipité  blanc  volumineux  d’hydrate  ou  de  sous-sel 
d’alumine,  aisément  soluble  dans  un  excès  de  potasse  et  dans  les  acides. 

Avec  le  sulfhydrate  d’ammoniaque,  précipité  blanc  volumineux  d’hydrate 
d’alumine  soluble  dans  la  potasse  et  dégagement  d’hydrogène  sulfuré. 

Au  chalumeau,  l'alumine  et  les  sels  aluminiques  donnent  une  masse 
infusible  bleu  de  ciel,  lorsqu’on  les  fait  rougir  après  les  avoir  humectés  d’un 
peu  d’azotate  de  cobalt  (caractéristique). 

Le  sulfatje  de  potasse  détermine  dans  les  solutions  concentrées  un  préci- 
pité cristallin  d’alun. 

Le  phosphate  de  soude  donne  un  précipité  blanc  volumineux  de  phosphate 
d’alumine  ; ce  précipité  se  dissout  dans  tous  les  acides  ainsi  que  dans  la 
potasse  caustique. 

Les  carbonates  alcalins  donnent  un  précipité  d’alumine  avec  dégagement 
d’acide  carbonique,  le  précipité  ne  se  redissout  pas  dans  un  excès  de  carbonate. 

Le  cyanure  de  potassium  produit  un  précipité  blanc  d’hydrate  d’alumine, 
presque  insoluble  dans  un  excès. 

Le  carbonate  de  baryte  précipite  complètement  l’alumine,  même  dans  les 
liqueurs  froides. 

Avec  le  ferro-cyanure  de  potassium,  précipité  blanc  qui  ne  se  forme  qu’au 
bout  de  quelque  temps  et  qui  reste  longtemps  en  suspension. 
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Les  sels  d’alumine  donnent  des  solutions  incolores  d'une  saveur  douceâtre 
et  astringente  ; ils  rougissent  le  tournesol  et  perdent  leur  acide  à la  chaleur 
rouge.  Les  sels  insolubles  dans  l’eau  se  dissolvent  dans  l’acide  chlorhydrique, 
à part  quelques  combinaisons  naturelles  (dites  illuminâtes ) qui  ne  devien- 
nent solubles  que  par  la  fusion  avec  du  carbonate  de  soude. 

Dosage.  — 1°  La  chaleur  décompose  tous  les  sels  d’alumine  qui  ne  con- 
tiennent que  des  acides  volatils,  ou  des  acides  organiques  ; le  résidu  est  de 
l’alumine  pure. 

2°  Le  plus  souvent  on  précipite  l’alumine  par  l’ammoniaque  en  présence 
du  chlorhydrate  d’ammoniaque  ; on  chasse  l’excès  d’ammoniaque  par  la 
chaleur  ; on  filtre,  on  lave  avec  beaucoup  de  soin  à l’eau  bouillante,  on 
dessèche  avec  soin  et  on  calcine.  En  présence  des  sullates,  le  précipité  ren- 
ferme toujours  un  peu  de  sulfate  d’alumine  ; dans  ce  cas  il  faut  redissoudre 
le  précipité  encore  humide  mais  lavé,  dans  l’acide  chlorhydrique,  puis  on 
précipite  de  nouveau  par  l’ammoniaque. 

La  présence  des  matières  organiques  lixes  s’oppose  a la  précipitation  par 
l’ammoniaque. 

Le  sulfhydrate  d’ammoniaque  qui  a été  proposé  ne  doit  pas  être  employé  : 
le  précipité  renferme  toujours  dans  ce  cas  un  peu  de  sultate  d alumine. 

3°  Les  sels  d’aluminium  réagissent  comme  les  acides  sur  1 hyposulfite  de 
soude  ; il  se  dégage  de  l'acide  sulfureux,  puis  1 alumine  et  du  souire  se 
déposent.  Pour  opérer,  à la  solution  aluminique  ne  renfermant  pas  plus  de 
0*r,10  d’alumine  pour  50  G.C.  on  ajoute  un  excès  d hyposulfite  de  soude  ; on 
fait  bouillir  le  mélange  tout  le  temps  nécessaire  pour  que  tout  1 acide  sul- 
fureux soit  expulsé.  On  filtre  ; le  précipité  est  lavé  à 1 eau  bouillante,  desséché 
et  calciné. 

Ce  procédé  est  rapide  et  exact  ; l’alumine  précipitée  dans  ces  conditions 
est  compacte,  nullement  gélatineuse  et  se  dépose  avec  facilité. 

4°  Prunier  a proposé  un  procédé  volumétrique  pour  le  dosage  de  1 alumine 
dans  les  ciments  et  analogues  ; il  est  basé  sur  ce  que  les  sels  d alumine 
acides  au  tournesol  sont  neutres  par  rapport  à la  tropéoline  00. 

Séparation.  1°  Alumine  et  fer.  — Si  la  liqueur  est  acide,  on  sature  la 
presque  totalité  de  l’acide  libre  avec  du  carbonate  de  soude  et  1 on  ajoute 
une  quantité  d’eau  suffisante  pour  que  la  liqueur  ne  contienne  pas  plus  de 
1 décigramme  des  deux  oxydes  par  50  G.C.  A cette  solution  froide,  on  ajoute 
un  léger  excès  d’hyposulfite  de  soude,  on  attend  qu’elle  se  soit  complètement 
décolorée,  puis  on  chauffe  la  liqueur  et  on  la  maintient  en  ébullition  jusqu  à 
ce  qu’il  ne  se  manifeste  plus  aucune  odeur  d’acide  sulfureux.  La  séparation 
est  alors  complète,  toute  l’alumine  est  précipitée  avec  le  soufre  devenu  libre, 
tandis  que  le  fer  est  en  totalité  dans  la  solution  à l’état  de  sel  ferreux  ; 

2°  La  triméthylamine  précipite  l’oxyde  ferrique  et  l’alumine,  mais  redis- 
sout celle-ci  quand  elle  est  employée  en  excès  ; 

3°  Le  nitroso-fl-naphtol  sodé  donne  avec  les  sels  ferriques  en  solution 
concentrée  un  précipité  brun  noirâtre  assez  soluble  dans  les  acides  minéraux, 
surtout  à chaud,  insoluble  dans  l’acide  acétique.  Ce  réactif  est  sans  action 
sur  les  sels  d’alumine. 
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Usages.  — L’aluminium  est  assez  employé  aujourd’hui  pour  la  confection  de 
pièces  d’orfèvrerie,  de  clefs,  de  fléaux  de  balance,  etc.  ; son  emploi  augmen- 
tera beaucoup  maintenant  que  son  prix  est  peu  élevé. 

Les  travaux  de  M.  Balland  ont  démontré  qu’il  convenait  parfaitement  pour 
les  usages  domestiques. 

En  médecine,  il  sert  à faire  quelques  instruments  et  surtout  des  pessaires. 

ALLIAGES 

Cuivre.  — L’alliage  de  90  de  cuivre  et  de  10  d’aluminium  connu  sous  le 
nom  de  bronze  d'aluminium  est  très  utile  par  sa  ténacité  plus  grande  que 
celle  du  fer,  sa  dureté  et  sa  malléabilité  qui  en  font  une  matière  précieuse 
pour  les  coussinets  des  locomotives.  11  se  lamine  à froid  et  à chaud  ; sa  cou- 
leur est  celle  de  l’or  vert.  Le  bronze  d’aluminium  résiste  beaucoup  mieux 
aux  agents  chimiques  que  les  autres  alliages  de  cuivre:  résistance  qu’on 
peut  regarder  comme  la  conséquence  du  dégagement  de  chaleur  considé- 
rable qui  accompagne  la  combinaison  du  cuivre  et  de  l’aluminium. 

L’alliage  de  100  d’aluminium  et  de  10  d’étain  est  plus  blanc  que  l’alumi- 
nium ; sa  densité  est  de  2,85  ; il  est  très  facile  à travailler  et  peut  se  souder 
directement  à lui-même.  Pour  souder  l’aluminium  à lui-même,  il  faut 
employer  un  alliage  de  45  d’étain  et  de  10  d’aluminium  (Bourbouze). 

L’aluminium  s’amalgame  très  facilement. 

La  présence  d’une  petite  quantité  de  ce  métal  dans  les  fontes  et  aciers  les 
rend  très  fluides  et  empêche  les  souillures. 

L’alliage  d’aluminium  et  de  titane  (moins  de  0,10)  parait  devoir  prendre 
une  grande  importance  à cause  de  sa  dureté. 


FLUORURE  D’ALUMINIUM.  A12F16 

Préparation.  — On  prépare  le  fluorure  d’aluminium  anhydre,  en  traitant 
l’alumine  calcinée  par  un  excès  d’acide  fluorhydrique,  on  dessèche  le  produit 
et  on  le  distille  dans  un  tube  en  charbon  de  cornue  dans  un  courant  d’hy- 
drogène. 

Propriétés.  — L’on  obtient  ainsi  des  trémies  volumineuses  constituées  par 
des  rhomboèdres  de  88°, 30',  insolubles  dans  l’eau  et  dans  les  acides  ; on  ne 
peut  l’attaquer  que  par  le  carbonate  de  soude  au  rouge. 

On  connaît  également  un  fluorure  d’aluminium  hydraté  soluble  dans  l’eau 
et  facilement  attaquable  par  les  acides. 

Nous  verrons  (voir  Alumine , préparation)  que  le  fluorure  d’aluminium  sert 
à préparer  plusieurs  espèces  minérales  cristallisées. 

Il  donne  facilement  naissance  à des  fluorures  doubles  ou  fluo-alumùiates. 
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CHLORURE  D’ALUMINIUM.  ADCl6 

Préparation.  — 1°  On  l’obtient  hydraté  en  dissolvant  l’alumine  dans 
l'acide  chlorhydrique. 

2°  Pour  l’obtenir  anhydre,  on  calcine  une  masse  faite  avec  du  charbon,  de 
l'alumine  et  de  l’huile.  Le  produit  divisé  en  petits  fragments  est  introduit 
dans  une  cornue  tubulée;  on  porte  au  rouge  et  l’on  fait  passer  un  courant 
de  chlore  desséché;  pour  recueillir  le  chlorure  d’aluminium,  on  adapte  au 
col  de  la  cornue  un  entonnoir  de  porcelaine  à l’ouverture  duquel  est  lutée 
une  cloche  de  verre  à douille.  C’est  dans  cet  entonnoir  et  dans  la  cloche  que 
se  dépose  le  chlorure  d’aluminium. 

AUC)3  + 3 G + G Cl  = APC16  + 3 CO 


Propriétés.  — Le  corps  que  l’on  obtient  ainsi  forme  une  masse  incolore  et 
transparente  composée  de  prismes  hexagonaux  réguliers  ; il  est  très  fusible 
et  très  volatil,  déliquescent;  il  dégage  beaucoup  de  chaleur  en  se  dissolvant 
dans  l’eau  et  si  on  fait  une  dissolution  concentrée,  il  se  dépose  des  prismes 
hexagonaux  réguliers  terminés  par  des  rhomboèdres.  Ces  cristaux  ont  pour 
formule  (ADCl6, 12H20)  ; on  ne  peut  évaporer  à siccité  cette  dissolution  parce 
que  le  chlorure  hydraté  se  décompose  alors  en  alumine  et  en  acide  chlorhy- 
drique qui  se  dégage. 

Le  chlorure  d’aluminium  est  très  soluble  dans  l’alcool. 

Il  est  quelquefois  employé  en  chimie  organique  comme  réactif. 

Il  donne  facilement  naissance  à des  sels  doubles. 

L'iodure  d'aluminium  ADI6  est  employé  en  chimie  organique  pour  rem- 
placer le  chlore  des  composés  chlorés  par  l’iode. 
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ADO3  = 103 


AU  = 55  = 53.40 
O3  = 48  : 46.60 

703  100.00 


État  naturel.  — L’alumine  native  ou  corindon  est  assez  répandue.  On 
peut  en  faire  3 sortes,  la  télésie,  l’harmophane  et  l’émeri,  ayant  à peu  près 
les  mêmes  propriétés  fondamentales.  Leur  substance  est  de  l’alumine  pure, 
leur  forme- primitive  est  un  rhomboèdre  de  86°;  leur  densité  est  de  4 ; leur 
dureté  est  de  9 ; elles  sont  infusibles  au  chalumeau. 

1"  Télésie.  — A cette  sorte  se  rapportent  toutes  les  pierres  précieuses  dites 
orientales  et  auxquelles  on  donne  d’ailleurs  différents  noms  suivant  leur  couleur: 
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Bleu  = saphir;  — jaune  = topaze  orientale;  — violet  = améthyste 
orientale  ; - rose  = rubis  oriental;  — vert  = émeraude  orientale  ; — 
incolore  = saphir  blâme. 

A ce  sujet  nous  rappellerons  que  le  saphir  d'eau  est  de  l’alumine  et  de  la 
magnésie  silicatées  ; la  topaze  du  Brésil  est  de  l’alumine  fïuosilicatée  ; la 
topaze  de  Bohème  est  du  quartz  hyalin  jaune  ; X émeraude  est  du  silicate  de 
glucine  et  d'alumine  ; V améthyste  est  du  quartz  hyalin  violet. 

La  forme  la  plus  habituelle  de  la  télésie  est  un  di-hexaèdre 
plus  ou  moins  aigu  (fig.  389).  Ces  cristaux  se  trouvent  comme 
le  diamant  dans  les  terrains  d’alluvion  formés  aux  dépens  des 
roches  anciennes  ; ils  sont  presque  toujours  arrondis  sur  leurs 
arêtes.  On  les  trouve  à l’île  de  Ceylan  et  dans  le  ruisseau  d’Ex- 
pailly,  auprès  de  la  ville  du  Buy. 

2°  Ilarmophane.  — Ce  nom  indique  un  corindon  lamelleux 
et  clivable.  L’harmophane  offre  en  effet  3 clivages  égaux  et 
faciles  qui  ramènent  au  rhomboèdre  primitif.  Ses  teintes  sont 
ordinairement  le  gris  vert,  le  brun  et  le  rose  ; elles  ne  sont 
jamais  vives  comme  celles  de  la  télésie.  Sa  forme  habituelle 
est  un  prisme  hexagonal  rugueux  à la  surface.  Les  échantillons  de  Chine 
offrent  des  reflets  bronzés  sur  la  base  du  prisme  et  des  stries  parallèles  aux 
arêtes  basiques.  Ce  corps  se  trouve  dans  le  micaschiste,  dans  le  granit  et 
dans  certaines  dolomies. 

3°  L'émeri  appartient  aux  terrains  primitifs  talqueux  et  micacés.  On  le 
trouve  en  Saxe  et  dans  l’île  de  Naxos.  Il  est  en  masses  amorphes,  très  dures, 
ordinairement  couvertes  de  mica  ; souvent  elles  constituent  plutôt  une  roche 
qu’un  minéral  et  renferment  une  quantité  plus  ou  moins  grande  de  fer 
oxydulé  et  probablement  titané. 

L’émeri  sert  à user  et  à polir  les  métaux,  les  glaces  et  les  pierres  pré- 
cieuses. 

L’alumine  hydratée  existe  également  dans  la  nature.  La  gibbsite  ou 
hydrargillite  a pour  formule  (A1203,  3H20)  et  le  diaspore  (A1203,  IPO).  Ces 
hydrates  ne  perdent  leur  eau  qu’au  rouge  ; ils  présentent  cette  particularité 
d’éclater  en  une  multitude  de  parcelles  quand  on  les  fait  chauffer;  le  dias- 
pore est  même  réduit  en  poussière  dans  ces  circonstances. 

La  bauxite  est  un  hydrate  plus  ou  moins  ferrugineux,  amorphe  et  fré- 
quemment utilisé  comme  source  d’alumine. 

Préparation.  — 1°  En  calcinant  au  rouge  de  l’alun  ammoniacal,  il  ne 
reste  comme  résidu  que  de  l’alumine  ; 

2°  Ebelmen  a obtenu  le  corindon  en  chauffant  dans  un  four  à porcelaine 
un  mélange  d’alumine  amorphe  et  de  borate  de  soude.  L’alumine  dissoute 


Fig.  389. 
Télésie. 
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dans  le  borate  de  soude  fondu  cristallise  au  fur  et  à mesure  que  celui-ci 
s’évapore.  En  ajoutant  un  peu  d’oxyde  de  chrome  au  mélange,  on  colore 
l’alumine  en  rouge  et  l’on  obtient  le  rubis.  Cette  méthode,  d’une  application 
générale,  a permis  de  reproduire  un  certain  nombre  d’oxydes  salins  ou  de 
silicates  cristallisés  ; 

3°  H.  Sainte-Claire  Deville  et  Caron  ont  reproduit  le  corindon  par  une  mé- 
thode très  générale  qui  consiste  à chauffer  dans  un  creuset  de  charbon  un 
iluorure  au-dessus  duquel  on  fixe  une  petite  capsule  de  platine  contenant  de 
l’acide  borique  ; à une  température  élevée  le  fluorure  réagit  sur  l’acide  borique 
en  donnant  du  fluorure  de  bore  et  un  oxyde  métallique  cristallisé; 

4°  Fremy  et  Verneuil  ont  reproduit  le  rubis  naturel  en  faisant  réagir  au 
rouge  le  Iluorure  de  baryum  sur  de  l'alumine,  contenant  des  traces  de  bichro- 
mate de  potasse; 

o°  De  Sénarmont,  en  chauffant  à 350°  une  solution  étendue  de  chlorure 
d’aluminum,  a obtenu  un  mélange  de  corindon  et  de  diaspore.  Ce  fait  est 
remarquable  parce  que  ces  deux  corps  se  trouvent  associés  dans  tous  les 
gisements  de  corindon  ; 

6°  Bonsdorf  a reproduit  la  gibbsite  en  laissant  une  solution  d'aluminate  de 
potasse  au  contact  d’une  atmosphère  d’acide  carbonique; 

7°  En  précipitant  un  sel  d’alumine  par  l'ammoniaque  on  obtient  un  préci- 
pité d’alumine  ; 

8°  On  obtient  une  alumine  dense  et  toujours  exempte  de  fer  en  faisant 
passer  un  courant  d’acide  carbonique  dans  une  dissolution  étendue  et  froide 
d’aluminate  de  soude. 

2 Al203,3Na20  + 3 CO2  = 2A1203  + 3 C03NA* 

Propriétés  physiques.  — L’alumine  cristallisée  est  isomorphe  avec  l’oxyde 
ferrique  ; amorphe,  quand  elle  est  pure,  elle  constitue  une  poudre  blanche 
légère  dénuée  d’odeur  et  de  saveur  qui  happe  à la  langue  ; elle  n’est  fusible 
qu’au  chalumeau  à gaz  hydrogène  et  oxygène  ; calcinée,  elle  est  complète- 
ment insoluble  dans  l'eau. 

Etat  allotropique.  — En  chauffant  pendant  dix  jours  et  dix  nuits  une 
solution  à 1/200  de  bi-acétate  d’alumine  dans  un  vase  fermé,  puis  chauffant 
quelque  temps  dans  un  vase  ouvert  pour  chasser  l'acide  acétique,  on  obtient 
une  solution  d’alumine;  cette  alumine  soluble  est  quelquefois  désignée  sous 
le  nom  de  métalumine  pour  la  distinguer  de  l’alumine  soluble  suivante  dont 
elle  diffère  par  quelques  caractères,  notamment  en  ce  qu’elle  n’est  pas  mor- 
dante. 

Graham,  en  soumettant  à la  dialyse  du  chlorure  d’aluminium  tenant  en 
dissolution  un  excès  d’alumine,  a obtenu  une  alumine  soluble. 

L’alumine  soluble  se  précipite  en  gelée  par  le  contact  du  moindre  sel,  ce 
• jui  fait  qu’on  ne  peut  l’obtenir  à l’état  soluble  par  précipitation. 

Propriétés  chimiques.  — Les  métalloïdes  sont  sans  action  sur  l’alumine. 

L’alumine  calcinée  est  difficilement  soluble  dans  les  acides  ; son  meilleur 
dissolvant  est  alors  l’acide  sulfurique  étendu  de  son  poids  d’eau.  Les  disso- 
lutions alcalines  ne  la  dissolvent  aussi  qu’avec  lenteur,  mais  on  la  fera  passer 
facilement  à l’état  d’aluminate  soluble  en  la  chauffant  dans  un  creuset  d’ar- 
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gent  avec  des  hydrates  ou  des  carbonates  alcalins.  L’alumine  hydratée  se 
dissout  d’ordinaire  avec  la  plus  grande  facilité  dans  les  acides  et  les  disso- 
lutions alcalines  étendues.  Il  faut  cependant  excepter  l’alumine  des  alumi- 
nates,qui  ne  se  dissout  pas  dans  l’acide  acétique,  et  l’alumine  précipitée  de  ses 
sels,  qui  a été  longtemps  maintenue  en  ébullition,  soit  pendant  vingt-quatre 
heures  : dans  ce  cas  l’alumine  ordinaire  Al20:i,31I20  s’est  transformée  en  un 
nouvel  hydrate  Al203,21I20  insoluble  comme  l’alumine  calcinée  dans  les 
acides  et  les  dissolutions  alcalines  étendues.  Nous  avons  déjà  étudié  des 
faits  analogues  à propos  de  l’oxyde  ferrique. 

En  calcinant  l’alumine  avec  de  l’azotate  de  cobalt,  on  obtient  un  produit 
d’une  belle  couleur  bleue. 

L’alumine  calcinée  est  absolument  insoluble  dans  l’eau  , mais  si  elle  n’a 
pas  été  chauffée  au  delà  du  rouge  sombre,  elle  peut  se  combiner  avec  une 
certaine  proportion  d’eau.  En  laissant  refroidir  de  l’alumine  calcinée  dans 
un  air  très  humide,  elle  absorbe  jusqu’à  0,15  de  son  poids  d’eau  qu’elle 
retient  avec  beaucoup  d’énergie.  Cette  propriété  qu’elle  communique  à l’ar- 
gile a une  grande  importance  en  agriculture. 

L’alumine  hydratée  est  blanche  quand  elle  est  humide  ; elle  devient  trans- 
lucide par  la  dessiccation  et  quelquefois  jaunâtre,  si  elle  a été  précipitée  en 
présence  des  matières  organiques.  Cette  affinité  de  l’alumine  pour  la  matière 
organique  est  si  considérable  qu’il  suffit  de  la  mettre  au  contact  de  matières 
colorantes  pour  qu’elle  en  absorbe  peu  à peu  la  couleur;  on  le  démontre  en 
chauffant  une  décoction  de  cochenille  avec  de  l’alumine  en  gelée  ; celle-ci 
prend  alors  la  couleur  rouge  de  la  cochenille. 

Ces  matières  insolubles  d’alumine  et  de  matière  colorante  constituent  les 
matières  connues  sous  le  noqa  de  laques , utilisées  dans  la  peinture  et  dans 
l’impression  des  papiers  de  tenture.  C’est  une  véritable  laque  qui  se  produit 
sur  les  étoffes  mordancées  à l’alumine,  que  l’on  plonge  dans  un  bain  de 
matière  colorante. 

L’alumine  joue  souvent  vis-à-vis  des  bases  le  rôle  d’un  acide  et  donne  de> 
aluminates. 


SULFATES  D’ALUMINIUM 

Etat  naturel.  — (A)  Valuminite  ou  Webstérite  ressemble  à de  la  craie  ; 
ee  corps  se  trouve  dans  les  terrains  tertiaires  (Auteuil,  etc.). 

(B)  V alunogène  se  forme  pai*  efflorescence  dans  les  schistes  ou  les  argiles 
pyritifères,  où  il  est  ordinairement  mélangé  de  sulfate  de  fer.  Dans  les 
schistes  alumineux,  il  est  en  petites  masses  mamelonnées  ou  tuberculeuses 
ou  en  veines  fibreuses.  On  le  trouve  encore  dans  quelques  solfatares.  Il  est 
quelquefois  associé  à l’alun. 

Préparation.  — Pour  préparer  le  sulfate  d’alumine  (SOv)3  Al2,  18H20  — 667. 
on  attaque  fréquemment  les  kaolins  aussi  exempts  que  possible  de  fer  par 
l’acide  sulfurique  qui  dissout  l’alumine.  Comme  les  argiles  renferment  un 
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peu  de  potasse,  il  se  forme  de  l’alun.  ; on  le  fait  d abord  cristalliser,  puis  on 
évapore  jusqu’à  ce  qu’une  goutte  de  la  liqueur  se  prenne  en  masse  par 
refroidissement. 

On  prépare  du  sulfate  d’alumine  absolument  exempt  de  fer  en  traitant 
l’alumine  de  l’aluminate  de  sodium  par  une  quantité  convenable  d acide  sul- 
furique. L’aluminate  de  sodium  s’obtient  en  fondant  la  bauxite  avec  du  car- 
bonate de  soude. 

Propriétés.  — « Ce  sel  se  présente  en  masses  blanches,  ci  istalhsées  contu 
sèment,  légèrement  déliquescentes,  très  acides,  très  solubles  dans  1 eau, 
donnant  par  l’ammoniaque  un  précipité  blanc  d’hydrate  d’alumine  soluble 
dans  la  potasse  caustique.  Ce  sel  contient  15  p.  100  d’alumine.  Il  ne  doit 
pas  contenir  de  fer. 

On  trouve  quelquefois  dans  le  commerce  un  sulfate  d’alumine  neutre , qui 
ne  donne  pas  le  précipité  bleu  caractéristique  des  sels  de  sesquioxyde  de 
ly j.  p^j'  lerrocyanure  de  potassium.  G est  un  mélangé  de  sulfates  d alumine, 

de  zinc  et  de  protoxyde  de  fer  que  le  ferricyanure  seul  précipite  en  bleu.  Il 
est  donc  nécessaire  de  faire  1 essai  du  sulfate  d alumine  pai  1 emploi  suc- 
cessif de  ces  deux  réactifs.  » (Codex  1884.) 

Lorsqu’il  cristallise  à la  température  ordinaire,  il  retient  18  molécules 
d’eau  (0,485),  mais  à une  basse  température,  il  peut  en  retenir  27  (0,588);  il 
a une  saveur  sucrée  et  astringente  ; sa  réaction  au  tournesol  est  acide, 
quoiqu'il  soit  considéré  comme  un  sel  neutre. 

Lorsqu’on  le  chauffe,  il  fond  d’abord  dans  son  eau  de  cristallisation,  puis 
se  boursoufle  et  laisse  une  masse  poreuse  de  sulfate  anhydie  que  1 eau  ne 
dissout  plus  qu’avec  lenteur.  Ce  sulfate  chauffé  au  îouge  laisse  un  îésidu 

d’alumine  pure. 

Le  sulfate  d’alumine  est  employé  comme  mordant  dans  la  teinture  et  poul- 
ie collage  de  la  pâte  des  papiers. 

D’après  Berzélius,  il  existerait  un  grand  nombre  de  sulfates  basiques  d’alu- 
minium ; ces  composés,  dont  quelques-uns  sont  probablement  des  mélanges, 
n’offrent  que  peu  d’intérêt  pour  nous. 


SULFITES  D’ALUMINIUM 

Il  en  existe  deux,  un  sesquisulfite  insoluble  dans  l’eau,  un  persulfite  soluble 
dans  ce  véhicule.  Le  Dr  Wade  les  a préconisés  comme  antiseptiques;  ils 
agiraient  encore  à la  dose  de  1/5000  et  ne  seraient  pas  toxiques. 
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PHOSPHATE  D’ALUMINE 

Etat  naturel.  — (A)  La  wawellite  est  un  lluo-phosphale  d’alumine. 

(B)  La  turquoise  ou  alumine  phosphatée  cuprifère  est  un  hydro-phosphate 
d’alumine  renfermant  0,04  à 0,05  d’oxyde  de  cuivre  et  d’oxyde  de  fer;  sa 
densité  varie  de  2,8  à 3.  Sa  dureté  est  5,5  ; elle  se  trouve  en  Perse  sous  forme 
de  petits  rognons  dans  des  veines  d’argile  ferrugineuse,  au  milieu  d’un  schiste. 
La  turquoise  est  très  estimée  en  joaillerie  ; on  la  taille  en  cabochon.  Il  ne 
faut  pas  la  confondre  avec  des  matières  de  même  couleur  qui  ne  sont  que 
des  fragments  de  dents  de  mastodontes  fossiles  naturellement  colorés  par  du 
phosphate  de  fer,  et  qui  sont  employées  sous  le  nom  de  turquoise  de  la  nou- 
velle roche. 

(C)  L’alumine  phosphatée  magnésifère  est  désignée  sous  le  nom  de  ldapro- 
thine.  Elle  est  rare. 


ALUMINE  FLU0-S1L1CATEE  ou  TOPAZE 


État  naturel.  — La  topaze  a pour  forme  primitive  un  prisme  droit  à hase 
rhombe  de  124°  20'  ; son  clivage  est  facile  parallèlement  à la  base. 


Sa  densité  est  3,5  ; sa  dureté  est  de  8 ; elle  est  infusible.  Elle  est  toujours 
en  cristaux  prismatiques  plus  ou  moins  modifiés,  surtout  aux  sommets 
(flg.  390-391-392);  ces  cristaux  sont  ordinairement  nets  et  faciles  à reconnaître; 
sa  couleur  habituelle  est  le  jaune  paille,  mais-  il  y a des  topazes  d’un  bleu 
céleste  clair  et  d’autres  incolores  et  limpides.  Les  topazes  ont  un  aspect  assez 
différent,  suivant  qu’elles  proviennent  de  Saxe,  de  Sibérie  ou  du  Brésil.  Les 
topazes  de  Saxe  sont  ordinairement  terminées  par  une  petite  base  et  entou- 
rées de  facettes  obliques  ; leur  couleur  est  le  jaune  paille.  Les  topazes  de 
Sibérie  sont  incolores  ou  légèrement  bleues  et  se  terminent  souvent  en 
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biseaux  ; celles  du  Brésil  ont  une  couleur  jaune  orangé  ou  jaune  de  vin  et 
sont  en  prismes  allongés  pyramides. 

On  rapporte  à la  topaze  un  minéral  lithoïde  blanchâtre  en  masses  baccil- 
laires  opaques  ayant  la  même  composition  et  jusqu’à  un  certain  point  les 
mêmes  caractères  essentiels  ; c’est  la  pyenite. 

Comme  l’émeraude,  la  topaze  appartient  aux  roches  granitiques  et  surtout  à 
la  pegmatite.  Celle  du  Brésil,  la  seule  estimée  en  joaillerie,  se  trouve  dans  une 
chlorite  schisteuse  d’où  elle  a souvent  été  entraînée  par  les  eaux  dans  les  ter- 
rains d’alluvion.  La  pyenite  gît  à Altenberg  en  Saxe  dans  les  filons  stannifères. 

Le  /luosilicale  d'alumine  ou  plus  brièvement  le  finale  d'alumine  est  préparé 
industriellement  concurremment  avec  les  Huâtes  de  zinc  et  de  magnésie  pour 
la  fluatation  des  calcaires. 


SILICATES  D’ALUMINE  ANHYDRES 

A.  — DISTHÈNE  OU  C VANITE 

La  forme  primitive  du  disthène  est  un  prisme  bi-oblique;  il  est  ordinaire- 
ment en  cristaux  prismatiques  plats  et  allongés.  Sa  densité  varie  de  3,5  à 3,6  ; 
sa  dureté  est  de  6 ; il  est  infusible  ; il  possède  un  éclat  vitreux.  Il  accompagne 
la  staurotide  au  Saint-Gothard  dans  le  schiste  talqueux.  Dans  ce  gisement, 
il  est  le  plus  souvent  d'un  bleu  céleste  clair,  d'où  le  nom  de  cyanite ; mais  il 
y a des  cristaux  incolores  ou  légèrement  jaunes  et  de  petites  masses  radiées 
d’un  gris  clair.  Le  nom  de  disthène  (2  vertus)  vient  de  la  double  espèce 
d’électricité  que  ce  corps  peut  prendre  par  le  frottement  ; ses  angles  et 
ses  arêtes  rayent  le  verre  ; ses  faces  sont  aisément  rayées  par  l’acier. 

u.  — andalousite,  macle,  feldspath  apyre 

La  forme  primitive  de  Y andalousite  est  un  prisme  droit  à base  rhombe 
presque  carrée  ; il  est  presque  toujours  cristallisé  en 
prismes  primitifs  assez  gros;  sa  densité  est  3,1  ; sa  dureté 
est  7,5  ; il  est  infusible.  Sa  couleur  est  gris  ou  rouge  de 
chair,  on  le  trouve  dans  les  roches  granitoïdes. 

On  donne  le  nom  de  mdcle  à un  minéral  blanc,  offrant 
tous  les  caractères  de  l’andalousite,  et  remarquable  par 
la  grande  tendance  qu’il  manifeste  à s’incorporer,  avec 
une  disposition  régulière  et  pour  ainsi  dire  cristallogra- 
phique, des  parties  de  la  roche  qui  le  renferme.  Cette 
propriété  se  trouve  surtout  dans  les  cristaux  de  certains 
schistes  argileux  de  Bretagne.  Une  fois  polie,  la  section 
transversale  de  ces  cristaux  offre  des  lignes  noires  parallèles  aux  bords  de 
la  base,  des  diagonales  de  même  couleur  et  de  petits  rhombes  également 
noirs  au  centre  ou  aux  angles  et  qui  tranchent  sur  le  fond  blanchâtre  de  la 
pierre  (fig.  363),  Il  y a aussi  des  mâcles,  mais  un  peu  différentes,  dans  les 
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Fig.  393.  — Màcle. 
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Pyrénées.  Ces  mâcles  résultent  évidemment  d’une  action  métamorphique  ; 
elles  sont  très  fréquentes  dans  les  schistes  cristallins. 

Le  nom  de  feldspath  apyre  s’applique  à l’andalousite  et  à la  mâcle. 

C.  — S T AU  R O T 1 U E OU  PIERRE  DE  CROIX  OU  CROISETTE 

La  staurotide  est  un  silicate  d’alumine  et  de  fer.  Sa  forme  primitive  est  un 

prisme  droit  à base  rhombe  de  130°.  Sa  densité  varie 
de  3,3  à 3,7;  sa  dureté  est  de  7 ; elle  est  presque  infu- 
sible. On  en  distingue  deux  variétés  ; l’une  se  trouve  en 
prismes  allongés  disséminés  dans  un  schiste  talqueux 
du  Saint-Gothard  où  elle  accompagne  le  disthène.  Elle 
est  d’un  brun  rougeâtre  assez  agréable  ; son  éclat  et  sa 
cassure  rappellent  le  grenat;  on  la  nomme  grenatite. 
La  seconde  est  brune  et  ordinairement  assez  impure 
Fig.  39 i.  — Staurotiile.  et  grossière  ; elle  se  trouve  en  abondance  au  milieu 

d’un  schiste  argileux  de  Bretagne.  Elle  est  en  prismes 
rhomboïdaux  tronqués  sur  les  arêtes  aiguës.  Ces  cristaux  sont  ordinairement 
croisés  deux  à deux  sous  des  angles  de  90"  et  quelquefois  de  60°  (fig.  394). 

D.  — GRENAT 

Le  grenat  présente  des  couleurs  variées  correspondant  à des  changements 
dans  la  nature  et  la  quantité  des  bases.  Cette  espèce  est  presque  toujours  cris- 
tallisée en  dodécaèdres  rhomboïdaux  (fig.  39o)  ou  en 
trapézoèdres. 

Comme  espèce , le  grenat  est  une  substance  composée 
de  deux  silicates,  l’un  à base  de  protoxyde,  (CaO,  MgO. 

FeO),  l’autre  à base  de  sesquioxyde  (Al20:i,  Fe203).  Sa 
densité  varie  de  3,6  à 4,2.  Sa  dureté  varie  de  7 à 8 ; la 
plupart  des  espèces  rayent  le  quartz.  Il  est  fusible.  11  y a 
des  grenats  incolores  ; la  plupart  sont  colorés  ; le  grenat 
vert  porte  le  nom  de  grossulaire , le  rouge  de  almandin , Fig.  395.  — Grenat, 
le  noir  de  mélanite.  Ce  dernier  se  trouve  dans  les  roches 
volcaniques  ou  dans  les  terrains  de  transition  des  Pyrénées;  F almandin  est 
le  plus  commun.  Une  variété  d’un  beau  rouge  violacé  ( syrien ) est  recherché 
en  joaillerie  ainsi  que  le  vermeil  venant  du  Tyrol  et  le  pyrope  en  grains  arron- 
dis venant  de  Bohême.  Il  existe  des  variétés  compactes  de  gre- 
nat; une  présente  un  éclat  résineux  qui  lui  a valu  le  nom  de 
Colophonite. 

E.  — IDOCRASE 

Elle  a presque  la  même  composition  que  le  grenat  ; ses 
cristaux  portent  tous  l’empreinte  d’un  prisme  carré  (fig.  396). 
Ils  sont  tous  très  nets,  quel  que  soit  le  nombre  de  facettes  dont 
les  bords  sont  chargés  et  ils  sont  souvent  d’un  beau  volume. 
La  couleur  habituelle  est  le  vert  d’herbe.  Une  variété  brune  se 
trouve  dans  les  roches  métamorphiques  de  la  Somma;  elle  a 
été  employée  en  joaillerie  sous  le  nom  de  vésuvienne. 


Fig.  396. 
Idocrase. 


SILICATES  D’ALUMINE  ANHYDRES 


819 


F.  — TOURMALINE 

La  tourmaline  est  un  silicate  d’alumine,  de  fer  et  d’alcali  renfermant  quel- 
quefois de  0,0^  à 0,05  de  bore.  Sa  forme  primitive  est  une 
pyramide  triangulaire  obtuse  à base  équilatérale  ; on  la 
trouve  en  prismes  à 6 ou  9 pans  à section  triangulaire  et  à 
dissymétrie  terminale  (fig.397)  ; on  la  trouve  aussi  en  masses  | v 
cà  structure  baccillaire  ou  aciculaire.  Sa  densité  est  3;  sa 
dureté  8 ; elle  est  ordinairement  fusible  avec  boursouflement. 

Elle  possède  un  éclat  vitreux.  Elle  est  remarquable  par  la 
propriété  qu’elle  possède  de  devenir  électrique  et  de  se  pola- 
riser par  la  chaleur.  Elle  parait  former  deux  ou  trois  sortes  ; 
mais  nous  nous  occupons  surtout  ici  de  celle  qui  a été 
nommée  schorlique . Sa  couleur  est  constamment  le  noir  ou 
le  brun  très  loncé  ; elle  est  dichroïte  ; elle  se  montre  sou- 
vent dans  les  filons  de  quartz,  dans  la  pegmatite  et  dans  le  ut/i_ 

schiste  micacé.  — Les  autres  tourmalines  Tourmaline, 
sont  vertes,  bleues  ou  roses.  Celle-ci  ré- 
siste au  chalumeau  ; c’est  la  seule  un  peu  estimée  en 
joaillerie. 

g.  — AXINITE 

L’axinite  est  un  minéral  vitreux,  borifère  comme  la 
Fi".  398.  — Axinite.  tourmaline,  d’un  brun  violacé,  remarquable  par  ses  cris- 
taux qui  ont  pour  forme  dominante  un  prisme  bi-oblique 
aplati  d’avant  en  arrière  et  tranchant  sur  les  bords  (fig.  398)  ; 

Dens.  = 3,27.  Dureté  = 6,5. 

h.  — ÉPIDOTE 

L’épidote  est  un  silicate  d’alumine,  de  fer  et  de  chaux  ; il  a 
pour  forme  primitive  un  prisme  droit  à base  parallélogramme 
(fig.  399);  D = 3,2  à 3,45.  Dureté  = 6,5. 

I.  — ÉMERAUDE 

L’émeraude  est  un  silicate  d’alumine  et 
de  glucine  qui  a pour  forme  primitive 
un  prisme  hexagonal  régulier  (fig.  400)  ; 

Dens.  = 2,7  : Dureté  = 7,5  à 8.  Par  rap- 
port à sa  couleur,  on  peut  diviser  l’émeraude  en  deux 
variétés  : Y émeraude  proprement  dite  qui  est  d’un  beau 
Fig.  400.  — Emeraude.  vert>  et  le  béryl,  qui  offre  des  teintes  verdâtres  plus 

ou  moins  claires.  On  nomme  aigue-marine  les  cristaux 
dont  la  couleur  est  intermédiaire  entre  le  vert  clair  et  le  bleu. 


Fig.  399. 
Épidote. 
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SILICATES  D’ALUMINE  HYDRATÉS 

Cet  état  naturel  de  l’alumine  constitue  un  grand  nombre  de  matières 
amorphes  et  terreuses  d’une  distinction  très  dil'licile  et  qui  paraissent  sou- 
vent formées  de  minéraux  aluminifères  décomposés  et  atténués. 

Les  argiles  sont  essentiellement  formées  de  silice,  d’alumine  et  d’eau  ; elles 
sont  douces  et  onctueuses  au  toucher;  l’insufflation  de  l’haleine  développe 
une  odeur  fade  particulière  ; elles  happent  à la  langue,  donnent  avec  l’eau 
une  pâte  liante  et  tenace  ; cette  pâte,  chauffée,  perd  son  eau,  éprouve  du 
retrait,  acquiert  une  dureté  considérable,  perd  la  propriété  de  faire  pâte  avec 
l’eau  et  cesse  d’être  attaquable  par  les  acides  et  les  alcalis. 

Les  argiles  pures  restent  blanches  au  feu  et  sont  infusibles  ; celles  qui 
contiennent  les  oxydes  de  fer  ou  de  manganèse  deviennent  rouges  ou  brunes 
au  feu,  celles  qui  contiennent  une  certaine  quantité  de  chaux  ou  de 
magnésie  sont  fusibles.  De  là  3 catégories  : 1°  argiles  infusibles;  2°  argiles 
ferrugineuses  ; 3Ü  argiles  fusibles.  Enlin  il  existe  une  quatrième  division 
résultant  du  mélange  en  proportions  variables  de  carbonate  de  chaux  avec 
l’argile;  ce  mélange  est  désigné  sous  le  nom  de  marnes. 


A.  — ARGILES  INFUSIBLES 

1°  Le  kaolin  est  une  terre  blanche  résultant  de  la  désagrégation  et  de  la 
décomposition  du  feldspath  dans  certaines  roches  granitiques  et  surtout  dans 
la  pegmatite  à grands  éléments.  Par  cette  altération,  le  minéral  perd  son 
alcali  et  se  trouve  transformé  en  un  silicate  d’alumine  hydraté.  Le  kaolin 
forme  la  base  de  la  pâte  à porcelaine;  il  en  existe  des  mines  très  riches  en 
Saxe  et  en  France  dans  le  Limousin  et  les  Basses- Pyrénées. 

2°  Argiles  plastiques.  — On  a donné  ce  nom  à des  argiles  ayant  beaucoup 
de  propriétés  communes  avec  les  kaolins,  mais  en  différant  par  deux  points 
essentiels  : 1°  leur  gisement  est  ordinairement  situé  à la  partie  inférieure  des 
terrains  tertiaires  et  au-dessus  de  la  craie,  ce  qui  empêche  de  croire  qu’elles 
proviennent  au  moins  immédiatement  de  roches  feldspathiques  ; 2°  leurs  pro- 
duits sont  des  poteries  de  grès  ou  des  faïences,  mais  jamais  des  porcelaines. 
Avec  l’eau  ces  argiles  forment  une  pâte  très  plastique  et  tenace  ; elles  sont 
ordinairement  compactes,  douces  et  onctueuses  au  toucher  ; quelques-unes 
sont  translucides  ou  le  deviennent  quand  on  les  plonge  dans  l’eau.  Elles 
sont  souvent  blanches  ou  grises  et  quelquefois  noirâtres;  mais  cette  couleur 
étant  due  à des  matières  organiques,  cela  ne  les  empêche  pas  de  produire  des 
poteries  blanches.  Cependant,  par  un  feu  violent  et  continué,  la  plupart 
acquièrent  une  couleur  rouge. 

3°  Collyrile  ; 4°  allopliane  ; 3°  saponite.  — Elle  offre  les  apparences  et  le 
toucher  du  savon;  6°,  7°,  etc. 


B.  — ARGILES  FUSIBLES 

1°  Argiles  fîgulines.  — Elles  ont  beaucoup  de  rapport  avec  les  précédentes 
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et  se  trouvent  à la  partie  inférieure  des  terrains  tertiaires,  mais  elles  sont  moins 
compactes,  plus  faciles  à délayer  dans  l’eau  et  forment  une  pâte  plus  courte  ; 
elles  sont  ordinairement  colorées;  la  cuisson  les  blanchit;  elles  renferment 
toujours  de  l’oxyde,  de  fer  et  de  la  chaux  dont  la  proportion  ne  dépasse  pas 
quelques  centièmes;  cela  suffît  pour  les  rendre  fusibles  ; cela  n’empêche  pas 
de  les  employer  pour  les  poteries  communes  et  la  fabrication  des  fourneaux  ; 
les  sculpteurs  s’en  servent  pour  modeler  ; on  les  emploie  sous  le  nom  de 
terre  glaise  pour  les  bassins  ; cette  argile  est  très  abondante  au  sud  de 
Paris,  dans  les  environs  de  Vaugirard,  de  Vanves  et  d’Arcueil. 

La  terre  glaise  délayée  avec  du  vinaigre  en  pâte  assez  ferme  a été  em- 
ployée en  compresses  dans  l’entorse  du  pied  et  la  fracture  du  péroné. 

2°  Argiles  smectiques  ou  terres  à foulon.  — Ces  argiles  sont  grasses  au 
toucher  et  se  laissent  polir  à l’ongle  ; elles  se  délitent  dans  l’eau;  il  y en  a 
de  jaunâtres,  de  vertes,  de  brunes,  de  rouge  chair.  Elles  renferment  des  pro- 
portions variables  de  chaux,  de  fer  et  de  magnésie  ; on  les  emploie  pour 
dégraisser  les  étoffes  de  laine  ; elles  sont  très  communes  en  Angleterre.  En 
France,  il  y en  a à Issoudun,  à Villeneuve,  à Rodez,  etc. 

G.  — ARGILES  EFFERVESCENTES  OU  MARNES  ARGILEUSES 

Ce  sont  des  mélanges  naturels  d’argile  et  de  carbonate  de  chaux,  renfer- 
mant assez  d’argile  pour  en  garder  les  principaux  caractères  et  servant  à la 
fabrication  des  poteries  communes.  On  les  cuit  à environ  60°Wedwood;  entre 
120  et  130°,  elles  fondent  et  percent  les  creusets.  Elles  forment  des  couches 
puissantes  dans  un  grand  nombre  de  pays,  dans  les  terrains  infra  et  supra- 
crétacés.  Celles  que  l’on  exploite  aux  environs  de  Paris  appartiennent  à la 
formation  du  gypse. 


D.  — ARGILES  FERRUGINEUSES 

Ces  argiles  ont  une  couleur  rouge  due  à de  l’oxyde  de  fer  dont  la  quantité 
varie  depuis  la  plus  faible  jusqu’à  celle  capable  de  constituer  un  minerai  de 
fer  exploitable.  Elles  servent  surtout  à la  peinture  et  à l’usage  médical. 

1°  Sanguine.  — La  sanguine  a une  structure  schisteuse,  une  texture  com- 
pacte, une  cassure  facile  et  terreuse.  Elle  est  douce  au  toucher,  très  tendre, 
tache  fortement  les  doigts  et  laisse  sur  le  papier  des  taches  d’un  rouge  vif  et 
durable.  On  la  trouve  en  petites  couches  ou  en  amas,  au  milieu  des  schistes 
argileux  ; on  en  fabrique  des  crayons. 

2°  Bol  d'Arménie  ou  argile  ocreuse  rouge.  — C’est  une  substance  douce  au 
toucher,  d’un  rouge  moins  vif  et  moins  foncé  que  la  sanguine  ; elle  est  plus 
compacte,  plus  dure,  plus  difficile  à casser  et  à délayer  dans  l’eau  ; elle  ren- 
ferme ordinairement  du  gravier  qu’on  en  sépare  aisément  par  décantation  ; 
autrefois  ce  lavage  était  fait  à la  carrière  même  ; le  bol  était  mis  en  petits 
pains  qu’on  marquait  d’un  sceau  ; on  opérait  ainsi  surtout  à Lemnos,  d’où  les 
noms  de  terre  de  Lemnos,  terre  sigillée  ; aujourd’hui  ces  noms  ne  sont  donnés 
qu’à  la  variété  suivante.  Ce  produit  nous  vient  maintenant  des  environs  de 
Blois  et  de  Saumur  ; autrefois  on  le  tirait  de  l’Orient. 

3°  Terre  sigillée  ; argile  ocreuse  pâle.  — Elle  est  toujours  en  petits  pains 
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orbiculaires  ou  cylindriques  plus  ou  moins  aplatis  et  marqués  d'un  cachet. 
Elle  est  d’un  blanc  rosé  et  contient  beaucoup  moins  d’oxyde  de  fer  que  le  bol 
d’Arménie. 

4°  Ocre  jaune.  — On  la  trouve  en  France  sur  les  bords  du  Cher,  dans  la 
Nièvre,  et  en  Brie.  Cette  ocre  est  à une  certaine  profondeur,  au-dessous  d’un 
banc  de  sable,  d’un  banc  de  glaise  et  d’un  banc  de  grès.  Elle  est  portée  sur 
un  banc  de  sable.  Elle  forme  une  couche  assez  homogène,  mais  sans  consis- 
tance et  presque  pulvérulente  d’un  jaune  un  peu  orangé  et  assez  foncé.  Elle  a 
un  toucher  siliceux  ; elle  sert  en  peinture  ; une  fois  calcinée,  elle  constitue 
l 'ocre  rouge. 

go  jerre  d' Ombre.  — C’est  une  argile  massive,  terreuse,  à grain  très  fin  et 
très  égal,  absorbant  l’eau  avidement  et  s’y  délayant  avec  facilité.  Elle  est 
d’une  couleur  vert  jaune  brunâtre  qui  au  feu  devient  brun  rougeâtre.  Elle 
vient  soit  de  l’Ombrie,  soit  de  l’île  de  Chypre,  soit  du  Levant.  Elle  sert  en 
peinture  et  dans  la  fabrication  des  papiers  peints. 

6U  Terre  de  Sienne.  — Elle  vient  d’Italie  ; elle  est  en  petites  masses  d’un 
jaune  brunâtre  à l’extérieur  et  présente  à l’intérieur  la  couleur  et  la  cassure 
luisante  de  l'aloès  hépatique  ; elle  est  très  estimée  en  peinture,  soit  dans  son 
état  naturel,  soit  brûlée  ou  calcinée,  opération  qui  lui  communique  une 
couleur  brun-rougeâtre  très  foncée. 

7°  Terres  comestibles.  — Certains  peuples  sauvages  d’Afrique,  d’Amérique 
et  d’Asie,  mangent  de  l'argile  ; les  femmes  du  Portugal  mangent  de  la  terre 
rouge  de  Boucaros  avec  laquelle  on  fabrique  les  alcarazas  ; ces  argiles  ren- 
ferment quelques  matières  organiques  qui  peuvent  être  nutritives. 


ZINC 


Zn"  = 65 


Historique.  — Les  anciens  connaissaient  le  zinc.  Paracelse  le  premier  en 
a parlé  comme  d’un  métal  particulier  ; on  ne  l’exploite  régulièrement  que 
depuis  un  siècle  ; il  a surtout  pris  de  l’importance  depuis  un  demi-siècle. 

État  naturel.  — Les  principaux  gisements  de  zinc  sont  ceux  de  la  Vieille- 
Montagne,  près  Aix-la-Chapelle,  de  Tarnowist  en  Sibérie  ; on  en  trouve  sur 
plusieurs  points  en  Angleterre.  On  exploite  le  zinc  sulfuré  et  le  zinc  carbo- 
naté  mêlé  de  silicate.  Les  gîtes  consistent  en  des  amas  très  irréguliers  inter- 
calés dans  des  calcaires  et  des  dolomies  paraissant  dater  du  commencement 
de  l’époque  secondaire  et  portant  avec  eux  de  fréquents  indices  d une  action 
thermale. 

Valsine  verna,  Varmeria  vulgaris  et  la  viola  calaminaria  sont  des 
plantes  qui  ne  prospèrent  que  dans  les  terrains  zincifères. 

Préparation.  — Principe.  On  calcine  le  zinc  carbonaté  (calamine),  on  grille 
le  zinc  sulfuré  (blende)  ; ces  deux  traitements  donnent  de  l’oxyde  de  zinc 
qu’on  réduit  par  le  charbon.  La  calcination  a aussi  pour  but  de  désagréger 
la  calamine.  La  bouille  est  le  combustible  qu’on  préfère  pour  opérer  la 
réduction  de  l’oxyde,  parce  que  les  gaz  qu’elle  dégage  facilitent  l’entraîne- 
ment du  métal. 

ZnO  + C = Zn  + CO. 

En  Angleterre  on  opère  dans  un  creuset  dont  le  fond  percé  est  muni  d’un 
tube  de  dégagement  (fig.  401)  ; en  Silésie,  l’opération  s’effectue  dans  des  moufles 
(fig.  402),  en  Belgique  dans  des  cylindres  fermés  (fig.  403)  par  un  bout  et 
s’emmanchant  par  l’autre  dans  un  cône  en  fonte  où  se  condense  la  majeure 
partie  du  métal  ; ce  cône  s’emboîte  lui-même  dans  un  cône  en  tôle  plus  étroit 
où  se  dépose  la  partie  métallique  la  plus  volatile,  qui  renferme,  outre  le  zinc, 
du  cadmium. 

Les  procédés  électrolytiques  ont  également  été  essayés  pour  ce  métal  ; on 
opère  soit  comme  pour  le  cuivre,  soit  en  électrolysant  un  zincate  alcalin. 

Purification.  — D’ordinaire  on  se  contente  de  distiller  à plusieurs  reprises 
le  zinc  du  commerce,  mais  comme  l’arsenic  distille  aussi,  il  faut  l'avoir  préa- 
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lablement  fondu  dans  un  creuset  avec  I/o  de  nitre.  Il  vaut  encore  mieux 


Fig.  401.  — Métallurgie  du  zinc.  Méthode  anglaise 


e-ÿEu-e. 


Fig.  402.  — Métallurgie  du  zinc.  Méthode  silésienne. 
distiller  un  mélange  aussi  intime  que  possible  d oxvde  de  zinc  pur  et  de 
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charbon  clans  une  cornue  en  grès  et  en  disposant  sous  le  col  de  la  cornue  une 

terrine  pleine  d’eau  où  le  zinc  se  condense  en  grenailles. 

D’après  M.  Lhote,  tous  les  zincs  du  commerce  sont  arsenicaux,  on  1 obtient 
pur  en  projetant  dans  le  zinc  fondu  de  0,010  à 0,015  de  chloiuie  de  maDné 


Fig.  403.  — Métallurgie  du  zinc.  Méthode  belge. 

sium  anhydre  ; en  agitant,  il  se  dégage  de  la  masse  des  fumées  blanches  de 
chlorure  de  zinc  qui  entraînent  l’arsenic  ; on  grenaille  en  coulant  dans  l’eau. 
Ce  traitement  enlèverait  également  l’antimoine,  mais  les  zincs  du  commerce 
n’en  contiennent  point. 

Propriétés  physiques.  — « Le  zinc  est  un  métal  blanc  bleuâtre,  a textui  e 
lamellaire,  d’une  densité  de  7 ; chauffé  à l’air  libre,  il  s’enflamme  aune  tem- 
pérature élevée  et  brûle  avec  une  flamme  éblouissante  en  donnant  naissance 
a des  flocons  blancs  et  légers  d’oxyde  de  zinc.  11  ne  doit  contenir  ni  fer  ni 
arsenic.  » (Codex.)  Il  ne  peut  être  martelé  ou  laminé  ni  à la  température 
ordinaire,  ni  au-dessus  de  200°,  mais  vers  140  à 160°  on  le  réduit  facilement 
en  feuilles.  Il  est  difficile  de  le  travailler  parce  qu’il  s’attache  à la  lime  , 
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qu'il  la  graisse.  Il  fond  vers  41o°et  boni  vers  930°.  Le  zinc  est  d’autant  plus 
malléable  qu’il  est  plus  pur  ; l’arsenic  le  rend  cassant.  Il  est  peu  tenace. 
C’est  le  plus  électro-négatif  des  métaux  des  4 dernières  sections;  c’est  aussi 
le  plus  dilatable  des  métaux  entre  0 et  100°. 

Propriétés  chimiques.  — L’oxvgènc  sec  et  froid  est  sans  action  sur  lui  ; 
quand  il  est  exposé  à l’air  humide,  le  zinc  laisse  se  former  une  couche 
d’hydrocarbonate  qui  préserve  le  métal  sous-jacent;  à chaud  le  zinc  s’oxyde 
énergiquement;  à 500°,  il  brûle  avec  une  (lamme  blanche  d’un  grand  éclat. 

Le  soufre  ne  l’attaque  qu’au  rouge.  On  peut  les  distiller  ensemble  sans 
réaction. 

Il  décompose  sensiblement  l’eau  à 100°. 

Il  attaque  les  bases  et  les  acides  étendus  et  dégage  de  l’hydrogène. 

L’acide  sulfurique  concentré  est  attaqué  à chaud,  donne  du  sulfate  de  zinc 
et  dégage  de  l’acide  sulfureux.  Pur,  le  zinc  n’attaque  pas  l’acide  sulfurique, 
même  étendu  : mais  il  suffit  de  toucher  le  zinc  avec  un  métal  plus  électro- 
négatif que  lui,  pour  que  l'attaque  ait  lieu  aussitôt. 

Le  chlore,  le  brome,  l’iode,  le  phosphore  se  combinent  directement  au 
zinc. 

Le  zinc  déplace  un  grand  nombre  de  métaux  de  leurs  solutions  salines. 

Caractères.  — Les  sels  de  zinc  en  solution  acide  par  les  acides  minéraux 
ne  précipitent  pas  par  l’hydrogène  sulfuré  ; avec  le  sulfhydrate  d’ammo- 
niaque ils  donnent  un  précipité  blanc  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique  ; cette 
solution  donne  avec  la  potasse  un  précipité  soluble  dans  un  excès  de  réactif. 
Cette  solution  alcaline  acidifiée  par  l’acide  acétique  donne  avec  l’hydrogène 
sulfuré  un  précipité  blanc.  Ce  précipité  pourrait  être  dissous  dans  un  acide 
et  donnerait  alors  les  réactions  des  sels  de  zinc  : 

1°  Par  l’hydrogène  sulfuré  en  liqueur  très  acide  par  un  acide  minéral,  rien; 
en  liqueur  acide  par  un  acide  organique,  précipité  blanc  ; 

2°  Par  les  alcalis  et  le  carbonate  d'ammoniaque,  précipité  blanc  soluble 
dans  un  excès. 

3°  Avec  le  carbonate  de  potasse,  précipité  blanc  insoluble  dans  un  excès  ; 

4°  Avec  le  ferricyanure  de  potassium,  précipité  coloré  caractéristique; 

o°  Avec  le  ferroeyanure  de  potassium,  précipité  blanc  ; 

6°  Avec  l’acide  oxalique,  précipité  blanc  cristallin  (solutions  concentrées)  ; 

7°  Avec  le  tannin  en  liqueur  acide  par  les  acides  minéraux,  rien  ; 

8°  Le  cyanure  de  potassium  donne  un  précipité  blanc  soluble  dans  un  excès 
de  réactif  et  d’où  H2S  précipite  lentement  le  zinc  ; 

9°  Le  phosphate  de  sodium  donne  un  précipité  blanc  soluble  dans  les 
alcalis  caustiques  ; 

10°  Les  sels  zinciques  chauffés  sur  le  charbon  à la  flamme  oxydante,  puis 
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humectés  avec  la  solution  d’un  sel  de  cobalt  et  chauffés  de  nom  eau  a la 
flamme  oxydante  donnent  une  matière  verte  ( vert  de  Rinmann). 

Dosage.  — 1°  Le  zinc  est  ordinairement  précipité  par  le  carbonate  de 
soude  à la  température  de  l’ébullition;  le  précipité  est  la\é  sui  un  liltie 
beaucoup  de  soin  à l’eau  chaude;  en  dernier  lieu  on  imbibe  le  filtre  d une 
solution  d’azotate  d’ammoniaque  ; on  calcine  au  rouge  dans  un  creuset  de  pla 
tine  ; on  le  transforme  ainsi  en  oxyde  de  zinc  que  l’on  pèse  ; quand  la  solution 
renferme  des  sels  ammoniacaux,  on  précipite  le  zinc  parle  sulfhydrate  d am- 
moniaque, le  précipité  lavé  est  dissous  dans  l’acide  chlorhydrique  et  on  pré- 
cipité alors  par  le  carbonate  de  soude. 

2°  La  solution  sulfurique  ou  azotique  du  métal  est  saturée  par  l’ammoniaque 
de  manière  à redissoudre  le  précipité  d’oxyde,  et  l’on  ajoute  un  exces  d acide 
acétique;  cette  liqueur,  exposée  à froid  à l’action  de  deux  éléments  Bunsen, 
donne  un  dépôt  très  adhérent  sur  l’électrode  négatif  formée  par  une  lame 
de  platine. 

3°  Le  zinc  en  liqueur  ammoniacale  est  précipité  par  le  sulfure  de  sodium  , 
la  fin  de  la  réaction  est  indiquée  en  portant  une  goutte  de  liqueur  sur  un 
papier  recouvert  d’une  mince  couche  de  plomb. 

On  a également  proposé  des  procédés  volumétriques. 


Séparation.  — Le  zinc  se  sépare  très  bien  des  autres  métaux  par  les  pro- 
cédés électrolytiques.  . 

• Le  zinc  se  sépare  du  nickel,  du  cobalt  et  des  autres  métaux  de  la  troisième 
section  en  les  mettant  en  liqueur  acétique  et  précipitant  par  1 hydrogène 
sulfuré  : pour  obtenir  de  bons  résultats  en  présence  du  nickel  et  de  passables 
en  présence  du  cobalt,  il  faut  opérer  dans  des  conditions  convenables  de 
dilution,  de  température  et  d’acidité  ; il  est  mieux  d employer  1 acide  citrique 
et  mieux  encore  l’acide  succinique. 

Essai.  — Le  zinc  du  commerce  renferme  du  fer,  du  plomb,  du  cuivre,  du 
manganèse,  de  l’étain,  de  l’antimoine,  du  cadmium,  du  soufre,  des  traces 
de  charbon  et  de  l’arsenic.  Il  renferme  toujours  du  fer,  du  plomb  et  du 
soufre  ; les  autres  corps  sont  beaucoup  moins  fréquents  qu’on  ne  le  croit 
généralement. 

Si  l’on  veut  constater  la  présence  de  tous  ces  corps,  on  dissout  le  zinc  dans 
l’acide  azotique  ; l’antimoine  et  l’étain  restent  à l’état  insoluble  ; dans  la  liqueur 
on  recherche  les  autres  métaux  par  la  méthode  générale  d’analyse. 

Le  plus  souvent  on  a besoin  de  savoir  si  le  zinc  renferme  de  l’arsenic;  il 
suffit  pour  cela  de  l’attaquer  par  l’acide  sulfurique  étendu  dans  un  appareil 
de  Marsh. 

Si  on  tenait  à connaître  sa  richesse  en  centièmes,  on  l’attaquerait  par 
l’acide  azotique,  on  constaterait  l’absence  de  cuivre  et  on  le  précipiterait  par 
la  pile  comme  nous  l’avons  indiqué  plus  haut.  Dans  le  cas  de  la  présence 
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du  cuivre,  on  opérerait  comme  nous  l’indiquerons  plus  loin  pour  l’analyse 
des  laitons. 

Réactif.  — Dans  les  laboratoires,  il  sert  à préparer  l’hydrogène,  et  à pré- 
cipiter divers  métaux  de  leur  solution  ; il  forme  un  des  éléments  des  piles. 

Usages.  — Il  sert  à couvrir  les  bâtiments,  faire  des  gouttières,  à doubler 
des  navires,  à confectionner  les  vases  à Lusage  domestique,  à faire  divers 
objets  d’art,  des  statues,  etc.  11  est  employé  pour  recouvrir  le  fer  et  le  pré- 
server de  l’oxydation  ; il  sert  à préparer  l’oxyde  de  zinc.  Allié  au  cuivre,  il 
constitue  le  laiton  ; à l'état  de  division,  il  sert  à la  préparation  des  pièces 
d’artifice. 

Usages  médicaux.  — Le  zinc  métallique  n’est  pas  employé  en  thérapeu- 
tique. 

Toxicologie.  — Le  zinc  n'est  pas  toxique  par  lui-même  ; il  ne  le  devient 
que  lorsqu’il  se  trouve  en  solution  ; c’est  ainsi  que  l’oxyde  de  zinc  ne  donne 
jamais  lieu  à une  intoxication  grave  ; les  sels  solubles  de  zinc  sont  au 
contraire  des  poisons  actifs.  Nous  distinguerons  deux  sortes  d’intoxications. 

1°  Intoxication  aiguë.  — Après  l’ingestion  d’une  combinaison  soluble  de 
zinc,  il  survient  des  accidents  très  analogues  à ceux  signalés  dans  l'intoxi- 
cation aiguë  par  le  cuivre  ; les  patients  éprouvent  une  saveur  styptique  et 
une  forte  constriction  à la  gorge  ; les  vomissements  peuvent  être  tardifs  et 
devenir  sanguinolents,  on  observe  de  la  diarrhée  ; à mesure  que  le  toxique 
est  absorbé,  les  patients  éprouvent  une  grande  faiblesse  et  souvent  des 
crampes  ; les  battements  cardiaques  sont  ralentis  ; la  face  est  pâle  ; les 
extrémités  se  refroidissent.  Enfin  la  mort  arrive  en  général  dans  l’espace  de 
10  à 30  heures. 

Lésions.  — Les  muqueuses  de  l’estomac  et  des  deux  premières  portions 
de  l’intestin  grêle  sont  quelquefois  ramollies,  enflammées  et  même  ec- 
chymosées  ; d’autres  fois  elles  sont  tannées,  ridées,  épaissies.  L'aspect  blanc 
et  ridé  de  la  muqueuse  buccale  est  considéré  par  quelques  auteurs  comme 
un  signe  caractéristique  de  l’ingestion  du  sulfate  de  zinc. 

2°  Intoxication  chronique.  — On  a observé  cette  forme  chez  les  ouvriers 
qui  travaillent  le  zinc,  et  chez  des  sujets  ayant  été  soumis  à un  traitement 
par  les  préparations  zinciques  ; chez  les  ouvriers  les  effets  produits  sont  plus 
graves  parce  que  le  zinc  est  généralement  arsenical. 

Les  accidents  observés  consistent  dans  la  constipation,  l’amaigrissement 
et  un  état  anémique  plus  ou  moins  prononcé  ; la  cachexie  zincique  se  dis- 
tingue des  autres  cachexies  métalliques  par  une  bénignité  relative  et  par  une 
guérison  rapide.  Ce  traitement  consiste  d’abord  dans  la  suppression  de  la 
cause,  puis  dans  l’emploi  des  purgatifs  et  enfin  des  toniques. 
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parable  à celle  du  cuivre. 


Traitement . — Ou  provoque  les  vomissements,  s’ils  ne  se  sont  déjà  pro- 
duits, soit  par  la  titillation  de  la  luette,  soit  par  l’ingestion  d eau  tiède  ; on 
administre  de  l’albumine  en  excès  (l’albuminate  de  zinc  est  soluble  dans  un 
excès  de  sel  zincique),  des  carbonates  alcalins,  de  la  magnésie  hydratée;  on 
fait  ensuite  vomir  de  nouveau,  puis  on  a recours  aux  purgatifs  huileux,  aux 
lavements  émollients  et  aux  boissons  adoucissantes. 

Doses.  — La  dose  toxique  des  sels  zinciques  n’est  pas  bien  connue.  D après 
Fodéré,  30  centigrammes  de  sulfate  de  zinc  ont  produit  des  accidents  graves; 
mais  d’autres  fois  30  à 60  grammes  n’ont  pas  amené  la  mort  ; dans  ce  cas, 
la  presque  totalité  du  poison  avait  été  rejetée  par  les  vomissements.  Le 
chlorure  de  zinc  en  solution  étendue  agit  comme  sel  de  zinc  ; en  solution 
concentrée,  il  agit  comme  caustique. 

Zinc  normal.  — On  a prétendu  que  le  zinc  existait  normalement  dans  l’or- 
ganisme en  quantité  infinitésimale  ; cette  question  est  très  discutable  ; il 
est  certain  que  certaines  plantes  contiennent  constamment  du  zinc  ( Viola 
calaminaria)  ; beaucoup  d’autres  circonstances  peuvent  introduire  ce  métal 
dans  l’économie;  ainsi  l’eau  qui  séjourne  dans  des  vases  en  zinc  en  dissout 
de  très  minimes  quantités  ; mais  le  vinaigre,  le  vin,  le  lait,  le  bouillon,  l’eau 
de  fleur  d’oranger,  l’eau  de  Seltz  en  dissolvent  des  quantités  beaucoup  plus 
considérables;  nous  avons  pu  constater  la  présence  de  2b'r,500  d’oxyde  de  zinc 
dans  un  litre  de  vin  ayant  séjourné  24  heures  dans  un  seau  en  zinc.  On  a 
quelquefois  introduit  du  sulfate  de  zinc  dans  le  pain  pour  faire  lever  plus  faci- 
lement la  pâte. 

Recherche.  — On  doit  surtout  rechercher  le  zinc  dans  les  vomissements  et 
dans  le  contenu  du  tube  digestif  qui  seraient  alors  plus  ou  moins  fortement 
acides,  car  la  plupart  des  sels  de  zinc,  tels  que  le  sulfate  et  le  chlorure,  pré- 
sentent une  réaction  acide.  On  rechercherait  également  le  métal  dans  les 
viscères,  dans  le  foie  par  exemple,  ainsi  que  dans  les  urines  s’il  y avait  lieu  ; 
toutefois  le  zinc  passe  assez  difficilement  dans  ce  liquide. 

Les  matières  sont  détruites  par  l’acide  chlorhydrique  et  le  chlorate  de 
potasse  ; la  liqueur  est  d’abord  précipitée  par  l’hydrogène  sulfuré  pour  se 
débarrasser  d’un  certain  nombre  de  corps;  on  filtre;  à la  liqueur  on  ajoute 
un  excès  d’acétate  d’ammoniaque  ou  d’acétate  de  soude,  de  façon  que  la 
liqueur  ne  renferme  que  de  l’acide  acétique  à l’état  de  liberté  ; on  fait  alors 
passer  de  nouveau  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  qui  précipite  le  zinc  à 
l’état  de  sulfure.  Ce  sulfure  lavé  rapidement  à l’eau  bouillante  est  ensuite 
dissous  dans  l’acide  azotique  dont  il  faut  éviter  d’employer  un  excès  ; la 
liqueur  donnera  les  caractères  des  sels  de  zinc. 
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Dans  beaucoup  de  cas,  on  peut  détruire  avantageusement  les  matières  par 
calcination  avec  l’azotate  potassique  ; c’est  ainsi  que  l’on  traitera  le  pain  et 
le  caoutchouc  auquel  on  ajoute  souvent  aujourd’hui  de  l’oxyde  de  zinc. 

ALLIAGES 

Le  zinc  donne  avec  le  cuivre  des  alliages  très  importants  connus  sous  le 
nom  de  laitons  ; nous  en  avons  déjà  parlé  à propos  du  cuivre;  ici  nous  don- 
nerons le  mode  de  dosage  des  laitons. 

Voyons  un  alliage  composé  de  cuivre, d’étain,  d’antimoine,  de  zinc,  de  plomb 
et  de  fer.  On  attaque  l’alliage  par  l’acide  azotique;  l’antimoine  et  l’étain 
restent  à l’état  insoluble  (a);  les  autres  métaux  se  dissolvent  (b). 

(a)  Si  le  résidu  insoluble  est  blanc,  il  n’y  a pas  d’antimoine  ; dans  le  cas 
de  la  présence  de  ce  corps,  le  résidu  est  un  peu  nankin.  A 1 gramme  de  ce 
résidu,  on  ajoute  1/2  gramme  d’étain  et  on  réduit  par  le  cyanure  de  potassium. 
L’étain  ajouté  a pour  but  de  faciliter  la  formation  du  globule  métallique  et 
plus  tard  l’attaque  par  l’acide  ; le  culot  est  pesé,  laminé  et  traité  par  l’acide 
chlorhydrique  ; l’étain  se  dissout,  l’antimoine  reste  inattaqué;  on  le  sèche  et 
on  le  pèse  ; par  différence  avec  le  poids  du  culot,  on  obtient  la  quantité  d’étain. 

(b)  A la  solution  on  ajoute  de  l’ammoniaque  de  manière  à obtenir  le  bleu 
céleste,  puis  du  carbonate  d’ammoniaque;  le  plomb  et  le  fer  se  précipitent; 
ce  précipité  lavé  est  traité  par  l’acide  sulfurique  étendu  ; le  plomb  reste  à 
l’état  de  sulfate  de  plomb  qu’il  suffit  de  laver  et  de  peser  ; le  fer  qui  a passé 
en  solution  est  précipité  par  l’ammoniaque. 

Dans  la  liqueur  d’où  on  a précipité  le  fer  et  le  plomb  par  le  carbonate  d’am- 
moniaque, on  peut  doser  le  cuivre  ; pour  cela  on  acidulé  la  liqueur  au  moyen 
de  l’acide  chlorhydrique  et  on  précipite  le  cuivre  à l’état  métallique  par  une 
lame  de  fer.  Le  plus  souvent  dans  ces  essais  on  dose  le  cuivre  par  différence. 

Le  zinc  se  dose  sur  une  autre  partie  de  l’alliage;  on  fond  l’alliage  avec  un 
peu  d’étain  dans  un  petit  creuset  en  charbon  de  cornue  qu'on  place  dans 
un  creuset  brasqué  ; on  chauffe  au  fourneau  de  coupelle  jusqu’à  ce  que  le 
poids  du  creuset  ne  diminue  plus  ; le  zinc  et  le  plomb  se  volatilisent  ; comme 
on  connaît  la  quantité  de  plomb,  par  différence,  on  a le  poids  du  zinc. 

Pour  analyser  la  monnaie  de  bronze  quand  elle  est  pure,  on  dose  l’étain  à 
l’état  d’acide  stannique,  le  zinc  par  volatilisation  et  le  cuivre  par  différence. 

M.  Riche  propose  de  changer  le  mode  de  dosage  de  la  partie  soluble  ; la 
liqueur  est  soumise  à chaud  à l’action  d’un  élément  Bunsen  ; le  cuivre  se 
dépose  au  pôle  négatif,  le  plomb  se  dépose  au  pôle  positif  à l’état  de  bioxyde 
de  plomb,  on  sépare  le  fer  par  l’ammoniaque  et  l’on  détermine  le  zinc  dans 
la  liqueur  filtrée  au  moyen  de  deux  éléments.  Pour  ces  dosages,  il  faut  prendre 
les  précautions  que  nous  avons  indiquées  à propos  du  dosage  de  chaque 
métal. 
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quant  le  zinc  par  l’acide  chlorhydrique  : au  moyen  d’un  courant  de  chore  on 
faisait  passer  le  fer  qui  pouvait  se  trouver  dans  la  liqueur  à l’état  de  sel  fer- 
rique, et  on  le  précipitait  par  l’oxyde  de  zinc  (1). 

Propriétés  physiques.  — Le  chorure  de  zinc  est  une  substance  incolore  fusible 
au-dessous  de  100°  ; elle  ne  donne  des  vapeurs  qu’à  400°;  il  est  soluble  en 
toutes  proportions  dans  l’eau  ; il  se  dissout  à froid  dans  l’alcool,  mais  à 
chaud,  il  réagit  sur  ce  liquide  et  l’éthérifie  ; il  dissout  la  soie. 


Propriétés  chimiques.  — Il  se  combine  avec  l’oxyde  de  zinc  et  donne  des 
oxychlorures  qui  possèdent  une  dureté  remarquable. 

Essai.  — Le  chlorure  de  zinc  peut  être  altéré  par  les  chlorures  de  fer  et  de 
calcium  et  a été  falsifié  par  l’arséniate  de  zinc  ; le  fer,  le  calcium  et  l’arsenic 
se  rechercheront  aisément  dans  la  solution  par  leurs  réactifs  habituels. 


Usages.  — Le  chlorure  de  zinc  a été  employé  pour  la  conservation  des 
pièces  de  bois  et  des  préparations  anatomiques. 

Usages  médicaux.  — Pâte  de  Canquoin  (1/2). 

Solutions  diverses. 


(1)  « Zinc  laminé Q-V. 

Acide  chlorhydrique  à 1,17 Q.S. 

Transformez  le  zinc  en  chlorure  en  faisant  réagir  à froid  sur  ce  métal  l'acide 
chlorhydrique  étendu  de  deux  fois  son  volume  d’eau.  Lorsque  tout  dégagement 
de  gaz  aura  cessé,  il  devra  rester  une  petite  quantité  de  métal  non  dissous.  Décantez 
le  liquide  après  repos  et  introduisez-le  dans  un  vase  de  forme  allongée.  Faites  passer 
à travers  cette  dissolution  un  courant  de  chlore,  en  ayant  soin  d’agiter  de  temps  à 
autre  le  liquide.  En  peu  de  temps  le  chlorure  ferreux  est  transformé  en  sel  ferrique  ; 
versez  alors  la  solution  dans  des  capsules,  et  chauffez  de  façon  à dégager  tout  l’excès 
de  chlore.  Dans  cette  dissolution  portée  à l’ébullition,  ajoutez  par  fractions  de 
l'oxyde  de  zinc,  1/100  environ  du  poids  du  zinc  ; le  chlorure  ferrique  est  transformé 
en  chlorure  de  zinc,  et  l’oxyde  ferrique  mis  en  liberté  se  dépose  complètement. 
Les  liqueurs  séparées  du  précipité  par  décantation,  et  soumises  s’il  est  besoin  à la 
filtration  sur  l’amiante  sont  évaporées  jusqu’à  ce  qu’on  puisse  les  couler  en  plaques. 

Ce  composé,  étant  très  déliquescent,  devra  être  conservé  dans  des  flacons  à large 
orifice  et  bien  fermés  à l’émeri. 

La  solution  de  chlorure  de  zinc,  qui  est  employée  pour  les  injections  cadavé- 
riques, se  prépare  de  la  manière  suivante: 


Chlorure  de  zinc  fondu 100  gr. 

Eau  distillée ■ 200  gr. 


Faites  dissoudre  en  ajoutant  à l’eau  distillée  la  quantité  strictement  nécessaire 
d’acide  chlorhydrique  concentré  (environ  3 grammes)  pour  dissoudre  l’oxyde  de 
zinc  que  contient  toujours  le  chlorure  anhydre  fondu  ; conservez  dans  un  flacon 
bouché.  Ce  liquide  marque  1,33  au  densimètre  (36°  Bé).  ® Codex  18GG. 
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Le  chlorure  de  zinc  a été  employé  comme  antispasmodique,  mais  il  sert 
surtout  comme  caustique  ; il  attaque  peu  l'épiderme,  mais  appliqué  sur  le 
derme  dénudé  ou  introduit  dans  une  tumeur,  il  produit  une  eschare  spon- 
gieuse dans  ses  parties  profondes,  sèche  dans  les  points  exposés  à l’air.  Les 
dimensions  de  l’eschare  sont  en  général  triples  de  celle  du  fragment  de  chlo- 
rure. L’eschare  est  complète  en  général,  au  bout  de  .12  à 24  heures,  et  tou- 
jours au  bout  de  72  heures  ; il  produit  une  douleur  considérable.  On  fait  dis- 
paraître très  facilement  les  loupes,  en  injectant  dans  ces  tumeurs  1 à 2 gouttes 
de  chlorure  de  zinc  tombé  en  déliquium.  Quand  on  veut  enlever  une  tumeur 
avec  la  pâte  de  Canquoin,  on  enfonce  eirculairement  et  au-dessous  de  cette 
tumeur  des  llèches  caustiques  à une  distance  de  1 centimètre.  Ces  flèches 
s’obtiennent  en  faisant  avec  la  pâte  une  galette  de  15  à 30  centimètres 
de  diamètre  qu’on  découpe  en  secteurs  ayant  une  base  de  1 à 2 centi- 
mètres. 

Le  Dl  Lannelongue  a préconisé  l’emploi  d’une  solution  de  chlorure  de  zinc 
à 1 /10  ; il  en  injecte  de  2 à 3 gouttes  en  un  point  déterminé  et  en  une  même 
séance  de  15  à 20  gouttes.  Ces  injections  produisent  une  sclérose  des  tissus 
sains  destinée  à limiter  les  tissus  malades;  ce  procédé  a été  surtout  employé 
pour  la  transformation  des  produits  tuberculeux  des  articulations,  contre 
les  luxations  récidivantes  de  l’épaule. 

Le  Dr  Comby  a employé  des  solutions  plus  faibles  en  injections  dans  le  pou- 
mon contre  la  tuberculose  pulmonaire. 


Le  bromure  de  zinc  ZnBr2  peut  se  préparer  comme  le  chlorure  de  zinc. 
Ses  propriétés  physiologiques  et  toxiques  ont  été  étudiées  par  Testa. 
L'action  du  zinc  prédomine  beaucoup  sur  celle  du  brome. 


OXYDE  DE  ZINC 


ZnO  = 81 


Zn  = 63  = 80,24 
0=16=  19,76 

81  100,00 


Synonymie.  — Fleurs  de  zinc,  pompholix,  niliil  album,  laine  philosophique, 
blanc  de  zinc. 

État  naturel.  — La  zincile  est  un  oxyde  de  zinc  coloré  en  rouge  orangé 
qui  se  trouve  dans  les  mines  de  fer  du  comté  de  Sussex  et  de  New-Jersey  aux 
États-Unis. 

Préparation.  — On  peut  l’obtenir  par  voie  sèche  en  calcinant  du  zinc  au 


OXYDE  DE  ZINC 
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contact  de  l’air  (1),  ou  par  voie  humide  en  précipitant  le  sulfate  de  zinc  par 
une  solution  de  carbonate  de  soude  et  calcinant  le  précipité  bien  lavé  (-2). 


(1)  Par  voie  sèche  : 

« Zinc  pur Q Y. 

Introduisez  le  métal  dans  un  creuset  en  terre  de  grande  capacité  que  vous  dispo- 
serez dans  un  fourneau  sous  un  angle  de  43°,  et  que  vous  ne  couvrirez  pas  com- 
plètement, de  manière  à laisser  accès  à l’air.  Portez  la  température  au  rouge  vif. 

Le  zinc  fond  d’abord,  puis  il  se  volatilise,  s’oxyde  et  vient  se  déposer  dans  la 
partie  supérieure  du  creuset  sous  forme  de  tlocons  blancs  lanugineux,  jaunes  a 


Fig.  404.  — Préparation  de  l’oxyde  de  zinc. 


chaud.  Enlevez  l’oxyde  à mesure  qu’il  se  forme,  laissez-le  refroidir  ; passez-le  au 
tamis  de  crin  n°  1,  et  conservez-le  dans  un  flacon  bouché. 

Orservation.  — Il  faut  avoir  soin,  dans  cette  préparation,  de  ne  pas  découvrir 
trop  complètement  le  creuset  pour  éviter  que  la  majeure  partie  de  l’oxyde  ne  se 
répande  dans  l'air  en  petits  filaments  blancs.  Il  arrive  fréquemment  que  les  pre- 
mières portions  d’oxyde  recueillies  sont  colorées  en  jaune  rougeâtre  ; on  doit  les 
mettre  de  côté,  et  ne  conserver  le  produit  que  lorsqu’il  est  parfaitement  blanc  après 
refroidissement.  » (Codex  1884.) 

Dans  l’industrie,  l'oxyde  de  zinc  se  prépare  en  chauffant  du  zinc  dans  des  cornues 
semblables  à celle  que  l’on  emploie  dans  la  fabrication  du  gaz  ; le  zinc  fond  puis  se 
volatilise  ; la  vapeur  rencontre,  au  sortir  de  la  cornue,  un  vif  courant  d’air  et  brûle 
aussitôt  avec  une  flamme  éblouissante  ; l’oxyde  produit  est  en  flocons  légers  ; il  est 
arrêté  par  une  longue  série  de  chambres  de  condensation  (fig.  404). 

(2)  Par  voie  humide  : 

« Sous-carbonate  de  zinc  hydraté U-  Y. 

Prenez  cet  hydrocarbonate  de  zinc,  tel  qu’il  est  obtenu  par  l'action  du  carbonate 
de  soude  sur  le  sulfate  de  zinc  exempt  de  fer , et,  après  en  avoir  rempli  un  creuset 
en  teiTe,  soumettez-le  à l'action  d’une  température  rouge  sombre,  jusqu’à  ce  qu’une 
petite  quantité  de  matière  puisée  au  centre  de  la  masse  et  délayée  dans  l'eau,  ne 
fasse  plus  effervescence  avec  l’acide  sulfurique  étendu. 

CHIMIE  MÉDICALE. 
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Propriétés  physiques.  — L’oxyde  de  zinc  est  isomorphe  avec  la  magnésie; 
c’est  un  corps  blanc,  insipide,  inodore;  il  jaunit  sous  l’influence  d’une  forte 
chaleur  et  redevient  blanc  par  le  refroidissement.  Il  est  insoluble  dans  l’eau; 
quand  il  est  hydraté,  il  se  dissout  aisément  dans  les  alcalis. 

Propriétés  chimiques.  — Le  charbon  le  réduit  au  rouge  blanc. 

Un  courant  lent  d’hydrogène  ne  le  réduit  pas,  parce  que  le  zinc  formé 
décompose  la  vapeur  d’eau  produite  par  la  réaction;  un  courant  rapide  le 
réduit,  parce  que  le  zinc,  rapidement  entraîné  dans  les  parties  froides  de 
l’appareil,  n’est  plus  à une  température  suffisamment  élevée  pour  décom- 
poser l’eau. 

A moins  d’être  hydraté,  il  ne  fixe  pas  d’une  manière  appréciable  l’acide 
carbonique  de  l’air. 

Essai.  — ■ L’oxyde  de  zinc  peut  être  altéré  par  un  peu  d’oxyde  de  fer  et 
falsifié  par  du  carbonate  et  du  sulfate  de  zinc,  du  carbonate  de  chaux,  de 
l’amidon,  de  la  farine,  du  sulfate  de  baryte,  du  sulfate  de  chaux. 

L’oxyde  de  zinc  ne  doit  pas  noircir  par  calcination  (matières  organiques); 
quand  on  l’attaque  par  l’acide  chlorhydrique,  il  doit  se  dissoudre  sans  déga- 
gement de  gaz  (carbonates)  et  sans  laisser  de  résidu  (sulfates  de  baryte,  de 
chaux,  matières  diverses,  sels  de  plomb);  cette  solution  additionnée  d’am- 
moniaque en  excès  ne  doit  pas  donner  de  précipité  (fer)  ; elle  n’en  doit  pas 
donner  non  plus  par  l’addition  d’oxalate  d’ammoniaque  (sels  de  chaux). 

Usages.  — L’oxyde  de  zinc  est  employé  dans  l’industrie  sous  le  nom  de 
blanc  de  zinc;  il  tend  à remplacer  la  céruse  dans  la  plupart  de  ses  emplois  ; 
il  a sur  elle  l’avantage  de  ne  pas  noircir  par  les  vapeurs  sulfurées  et  il  couvre 
autant. 

Sous  le  nom  de  tuthie , on  désignait  autrefois  un  oxyde  de  zinc  impur 
contenant  souvent  du  cadmium. 

Usages  médicaux  : 

Pilules  de  Méglin. 

Pommade  (0,10). 

L'oxyde  de  zinc  a été  administré  contre  toutes  les  névroses,  mais  principa- 
lement contre  l’épilepsie,  la  coqueluche  et  la  toux  convulsive  : son  action 
est  douteuse  dans  l’épilepsie,  il  y a eu  autant  d’insuccès  que  de  succès;  il 
parait  plus  sûrement  utile  contre  les  autres  affections  nerveuses.  On  l’a 
donné  comme  antispasmodique;  on  a porté  sans  inconvénient  la  dose  jusqu’à 

Laissez  refroidir  le  creuset,  et  conservez  l’oxyde  obtenu  dans  un  flacon  bouché. 

Observation.  — L’oxyde  de  zinc  bien  préparé,  doit  être  d’un  blanc  pur.  » (Codex 
1884.) 


SULFURE  DE  ZINC 
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G grammes  par  jour.  Cependant  les  expériences  faites  sur  des  chiens  par  des 
auteurs  italiens  obligent  à une  certaine  réserve. 

On  l'emploie  à l’extérieur  contre  diverses  maladies  de  la  peau  et  notam- 
ment contre  l’eczéma  et  comme  isolant  ; on  l'a  également  employé  en  pommade 
anti-oplithalmique. 

Le  bioxyde  de  zinc  s’obtient  en  traitant  par  l’eau  oxygénée  l’oxyde  de  zinc 
hydraté;  c’est  un  corps  blanc  insoluble  dans  l’eau,  très  peu  stable.  Les 
acides  le  décomposent  en  oxyde  de  zinc  et  oxygène. 


SULFURE  DE  ZINC.  ZnS 

État  naturel.  — Le  sulfure  de  zinc  ou  blende  renferme  environ  0,66  de 
zinc;  il  est  presque  toujours  accompagné  de  sulfure  de  plomb. 

La  forme  primitive  de  la  blende  est  le  tétraèdre  régu- 
lier; on  le  trouve  sous  cette  forme,  en  octaèdre,  en  dodé- 
caèdre, etc.  On  le  trouve  en  masses  fibreuses,  mamelon- 
nées ou  testacées.  Les  cristaux  sont  souvent  hémitropes 
et  maclés  (fig.  405).  Sa  densité  est  de  4,04  ; sa  dureté  est 
3,5.  Il  est  jaune  et  transparent  quand  il  est  pur;  mais  il 
renferme  presque  toujours  une  certaine  quantité  de  sul- 
fure ferreux  qui  fait  varier  sa  couleur  du  jaune  enfumé  . , , , ,, 

au  noir  et  lui  enlève  plus  ou  moins  de  sa  transparence 
jusqu’à  le  rendre  opaque.  Il  donne  toujours  une  poudre  grisâtre;  il  devient 
phosphorescent  par  le  frottement;  il  est  difficilement  attaquable  par  les 
acides  ; il  est  lamelleux,  fragile,  facile  à diviser  en  lames  éclatantes  au  moyen 
du  couteau.  Il  est  assez  répandu  dans  les  terrains  primitifs  jusqu’aux  terrains 
de  sédiment  moyens;  mais  on  le  trouve  surtout  dans  les  terrains  de  transi- 
tion; il  y est  presque  toujours  accompagné  de  sulfure  de  plomb. 

Préparation  et  propriétés.  — Le  sulfure  de  zinc  hydraté  s’obtient  en 
traitant  un  sel  de  zinc  neutre  par  l’hydrogène  sulfuré  ou  par  le  sulfhydrate 
d’ammoniaque;  c’est  un  corps  blanc  léger,  insoluble  dans  l’eau;  on  en  retire 
tout  le  soufre  en  le  distillant  avec  une  partie  de  charbon  et  une  partie  de  craie. 

Usages  médicaux.  — P.  Vigier  a proposé  le  sulfure  de  zinc  à l’intérieur  et 
à l’extérieur,  comme  source  d’hydrogène  sulfuré;  ce  corps  est  décomposé 
par  le  suc  gastrique  et  par  la  sueur;  il  a donné  les  formules  suivantes  : 

Pilules  (0gr,01) 

Pommade  (0  ,10) 

Poudre  à la  stéatite  (0  ,10) 

Cette  poudre  réussit  très  bien  contre  l’érythème  des  fesses  des  nourrissons. 
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PHOSPHURE  DE  ZINC 

P2Zn;!  = 257 

Préparation.  — Ou  le  prépare  directement  eu  faisant  réagir  le  phosphore 
sur  le  zinc  fondu  à l’abri  de  l’air  (1). 

Propriétés  physiques.  — Le  phosphure  de  zinc  cristallise  en  prismes  droits 
à base  rhombe,  doués  de  l’éclat  métallique.  La  densité  de  ce  corps  est 
égale  à 4,74;  il  est  extrêmement  friable;  sa  poudre,  de  couleur  ardoisée,  se 
conserve  facilement.  Il  fond  à une  température  plus  élevée  que  le  zinc,  et,  si 
la  fusion  se  fait  à l’air,  il  se  transforme  en  phosphate  de  zinc. 

Propriétés  chimiques.  — Les  acides  dilués  l’attaquent,  donnent  des  sels 
zinciques,  et  dégagent  de  l’hydrogène  phosphore  Pli1. 

Essai.  — « PVlTl  milligrammes  de  phosphure  de  zinc  pur  doivent  dégager, 
au  contact  de  l’acide  chlorhydrique  officinal,  400  centimètres  cubes  d’hvdro- 
gène  phosphoré  complètement  absorbable  par  une  solution  concentrée  de 
sulfate  de  cuivre.  » (Codex  1884.) 

Usages  médicaux.  — Le  phosphure  de  zinc  renferme  0,45  de  phosphore; 
mais  d’après  Vicier  la  moitié  seulement  de  ce  phosphore  agirait  dans  l'éco- 
nomie, de  sorte  que  le  phosphure  de  zinc  contiendrait  0,145  de  phosphore 
actif. 

On  l’emploie  sous  forme  de  granules  contenant  le  plus  souvent  4 milli- 
grammes de  ce  sel. 


(1)  On  introduit  dans  une  cornue  de  grès  tubulée  des  fragments  de  zinc  qui 
occupent  le  quart  environ  de  sa  capacité  ; on  place  la  cornue  dans  un  fourneau 
ordinaire,  et  l'on  fait  arriver  par  son  col  un  courant  d’acide  carbonique  sec  ; sur  la 
tubulure  on  pose  un  couvercle  de  creuset  qui  ferme  incomplètement  son  orifice,  el 
permet  cà  l'acide  carbonique  qui  traverse  la  cornue  de  se  dégager.  On  chauffe  la 
cornue,  et  dès  que  le  zinc  est  en  pleine  ébullition,  on  projette  successivement,  par 
la  tubulure  dont  on  soulève  le  couvercle,  de  petits  fragments  de  phosphore  préa- 
lablement séchés.  Il  importe  de  replacer  le  couvercle  immédiatement  après  la 
projection,  afin  d’éviter  toute  perte  de  phosphore.  De  temps  en  temps,  il  est  néces- 
saire de  briser,  à l'aide  d’un  petit  ringard  la  croiite  de  phosphure  de  zinc  formée, 
afin  de  soumettre  une  nouvelle  couche  de  métal  à l’action  du  phosphore»  On  termine 
l’opération  en  donnant  à la  cornue  un  fort  coup  de  feu  ; cette  précaution  est  indis- 

pensable pour  séparer  le  phosphure  de  zinc  du  culot  métallique  de  zinc  presque  pur 
•qui  se  réunit  au  fond  de  la  cornue. 
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SULFATE  DE  ZINC 

SO'-Zn,  7 1I(i) * 30  = 287 

Synonymie.  — Vitriol  blanc.  — - Couperose  blanche. 

État  naturel.  — On  le  trouve  en  très  petite  quantité  dans  les  eaux  qui 
circulent  dans  les  mines  de  sulfure  de  zinc.  On  dit  l’avoir  trouvé  en  aiguilles 
à Idria  et  en  stalactites  fibreuses  en  Hongrie. 

Préparation.  — 1°  Le  Codex  de  1884  le  fait  préparer  en  attaquant  le  zinc 
pur  par  l’acide  sulfurique  pur  dilué  (1). 

2°  Dans  l’industrie,  on  le  prépare  quelquefois  par  grillage  de  la  blende  et 
le  commerce  le  livre  souvent  en  masses  blanches  saccharoïdes  ; dans  ce  cas 
il  contient  souvent  du  fer,  du  cuivre  et  de  la  magnésie,  ces  deux  derniers 
corps  assez  rarement,  mais  le  fer  presque  toujours:  il  ne  doit  être  employé 
qu’après  avoir  été  débarrassé  de  ce  métal;  pour  cela,  on  opère  comme  pour 
le  chlorure  de  zinc;  on  fait  passer  dans  sa  solution  un  courant  de  chlore 
pour  peroxyder  le  fer;  on  chauffe  pour  chasser  l'excès  de  chlore  et  on 
ajoute  environ  1/100  d’oxyde  de  zinc  pour  précipiter  l’oxyde  ferrique;  on 
filtre,  on  concentre  et  on  fait  cristalliser. 

Propriétés  physiques.  — « Le  sulfate  de  zinc  cristallise  en  prismes  rhom- 
boïdaux,  droits,  incolores,  d’une  saveur  stvptique,  renfermant  0,438  d’eau  de 
cristallisation.  Il  n’est  ni  efflorescent,  ni  déliquescent  dans  l’état  ordinaire 
de  l’air  atmosphérique.  L’eau  en  dissout  les  2/3  de  son  poids  a la  tempéra- 
ture de  q-  20°.  k (Codex.)  Quand  on  fait  cristalliser  la  solution  de  sulfate  de 
zinc  à une  température  supérieure  à 30°,  le  sel  qui  se  dépose  renferme 
6 molécules  d’eau  ; on  connaît  même  un  sulfate  ne  renfermant  que  2 molé- 
cules. 

Propriétés  chimiques.  — Chauffé  à 100",  le  sulfate  de  zinc  perd  0 molécules 
d’eau,  il  perd  la  7°  à 238°;  en  continuant  l’action  de  la  chaleur,  il  se  décom- 
pose et  laisse  un  résidu  d’oxyde  de  zinc. 


(i)  « Zinc  pur  en  grenaille 200  gr. 

Acide  sulfurique  oflicinal 250  gr. 

Eau  distillée 1 500  gr. 


Mettez  dans  une  capsule  en  porcelaine  l’eau,  l’acide  et  la  grenaille  de  zinc  en  y 
ajoutant  quelques  fragments  de  fil  de  platine.  Lorsqu’il  ne  se  dégagera  plus  de  bulles 
gazeuses,  Jiltrez  la  liqueur;  faites  évaporer  et  laissez  cristalliser  par  refroidissement.  » 
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Essai.  — Le  sulfate  de  zinc  peut  être  altéré  par  le  fer  ou  le  cuivre.  La 
solution  de  ce  sel  additionnée  de  ferrocvanure  de  potassium  doit  donner  un 
précipité  d’un  blanc  pur. 

Usages.  — Le  sulfate  de  zinc  a été  employé  pour  les  embaumements  et  la 
désinfection  des  matières  fécales. 

Usages  médicaux.  — A l’intérieur  le  sulfate  de  zinc  produit  des  vomisse- 
ments; d’après  Toulmouciie,  ce  serait  un  émétique  plus  sûr  que  le  tartre 
stibié,  lorsqu’il  est  administré  aux  doses  de  0Kr,40  à 1 gramme  dans  100  à 
200  grammes  d’eau.  En  France,  il  est  peu  employé  comme  vomitif,  mais  on 
l’emploie  comme  astringent  dans  les  inflammations  des  muqueuses,  par 
exemple  dans  les  conjonctivites,  dans  la  blennorrhée;  on  l’emploie  en  col- 
ivres,  aux  doses  de  0S'',01  à O"1', 20  pour  30  grammes  d’eau;  en  injection, 
dans  la  blennorrhée,  aux  doses  de  0BT,10  à 1 gramme  pour  100  grammes 
d’eau. 

Toxicologie.  — En  faisant  la  toxicologie  du  zinc,  nous  avions  surtout  en 
vue  le  sulfate. 


SULFITE  DE  ZINC 


Ce  corps  a été  préconisé  par  les  docteurs  IIeuston  et  Tichborne.  Ce  serait 
un  antiseptique  puissant,  ni  toxique,  ni  irritant. 


CARBONATE  DE  ZINC  (sous-) 

(C03Zn)3,  (Zn(OH)2)5,  II20  = 888 

Etat  naturel.  — (A)  Le  zinc  carbonaté  ou  smühsonüe  peut  se  montrer 
cristallisé  suivant  un  rhomboèdre  de  107°, 40';  il  est  le  plus  souvent  en 
masses  compactes  lithoïdes,  blanchâtres,  jaunâtres  ou  rougeâtres;  sa  densité 
est  4,4;  sa  dureté  est  5 ; il  a une  structure  lamineuse  et  une  cassure 
vitreuse. 

(B)  Le  zinc  hydrocarbonaté  ou  calamine  terreuse  est  très  rare. 

(C)  Le  zinc  silicaté  anhydre  est  très  rare. 

(D)  Le  zinc  hydrosilicaté  ou  calamine  électrique  a pour  forme  primitive 
un  prisme  droit  rhomboïdal  de  102°, 30';  on  le  trouve  en  tables  rectangulaires 
biselées.  Sa  densité  est  3.42  ; sa  dureté  est  4.5.  11  est  très  facilement  électri- 
sable. 
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(E)  Le  mélange  de  la  smithsonite  et  du  zinc  hydrosilicaté  constitue  la 
calamine  proprement  dite  dont  on  distingue  deux  variétés  : la  blanche  et  la 


rouge. 

La  calamine  blanche  est  d’un  blanc  grisâtre,  compacte,  pesant  de  3,5  à 4, 
offrant  une  cassure  unie  avec  un  éclat  mat,  et  présentant  souvent  des  ébau- 
ches de  cristaux  dans  les  cavités  de  la  masse. 

La  calamine  rouge  est  d’un  rouge  brique,  d’un  rouge  brunâtre  ou  d un 
jaune  d’ocre;  elle  est  compacte,  à cassure  unie  ou  terreuse  ; sa  densité  varie 
de  4 à 4,33. 


Préparation.  — Le  Codex  de  1884  le  fait  préparer  par  double  décomposition 
entre  le  carbonate  sodique  et  le  sulfate  de  zinc  (1). 


Propriétés.  — L’hydrocarbonate  préparé  par  ce  procédé  renferme  0,73 
d’oxyde  de  zinc  et  ne  sert  guère  qu’à  la  préparation  de  ce  dernier  corps.  Il 
est  insoluble  dans  l’eau  pure,  mais  il  se  dissout  dans  l’eau  chargée  d acide 
carbonique. 


FLUOSIL1CATE  DE  ZINC 

Ce  corps  se  prépare  en  faisant  réagir  l’acide  fluosilicique  sur  le  zinc  : ce 
fluate  est  employé  conjointement  avec  ceux  d’alumine  et  de  magnésie  pour  la 
fluatation  des  pierres  calcaires. 


(1)  « Sulfate  de  zinc  pur  cristallisé 200  gr. 

Carbonate  de  soude  pur  cristallisé 220  gr. 

Eau  distillée ^ 000  gr. 


Faites  dissoudre  chacun  des  deux  sels  dans  la  moitié  de  1 eau  prescrite.  Chauffez 
graduellement,  dans  une  grande  capsule  en  porcelaine,  la  solution  de  carbonate  de 
soude;  lorsqu’elle  sera  parvenue  à l’ébullition,  versez-y  peu  à peu,  et  en  agitant  sans 
cesse,  la  solution  de  sulfate  de  zinc  : il  se  formera  un  dépôt  blanc  d’hydrocarbonate 
de  zinc,  en  même  temps  qu’il  se  dégagera  de  l’acide  carbonique.  Entretenez  l’ébulli- 
tion pendant  un  quart  d’heure  environ  pour  détruire  l’état  gélatineux  du  précipité  ; 
laissez  déposer,  décantez  la  liqueur  surnageante.  Lavez  le  dépôt,  à plusieurs  reprises, 
et  à l’eau  distillée,  jusqu’à  ce  que  l’eau  de  lavage  ne  précipite  plus  par  le  chlorure  de 
baryum.  Recueillez  le  précipité  ainsi  lavé  sur  une  toile  et,  quand  il  sera  sullisamment 
égoutté,  portezde  dans  une  étuve  chauffée  à 50°,  où  vous  le  maintiendrez  jusqu  à ce 
qu’il  ne  perde  plus  rien  de  son  poids.  Réduisez-le  en  poudre,  et  conservez-le  dans  un 
flacon  bouché.  » (Codex  1884.) 


CÉRIUM 

Ce  = 141,2 


Ce  métal,  extrait  de  quelques  rares  minéraux,  est  blanc  ; ses  principaux 
composés  sont:' 

Chlorure  de  cérium  Ce^Cl6 
Oxyde  céreux  CeJ03 

Oxyde  cérique  CeO' 

Etc. 

11  se  distingue  des  autres  métaux  analogues  par  la  production  d’hydrate 
cérique  rouge  lorsqu’on  ajoute  un  liypochlorite  à un  sel  céreux,  hydrate 
cérique  qui  se  dissout  dans  l'acide  chlorhydrique  chaud  avec  dégagement 
de  chlore. 

Nous  avons  dit  un  mot  de  ce  métal  parce  que  Y oxalate  de  cérium  est  quel- 
quefois employé  en  thérapeutique  contre  le  pyrosis  et  la  dyspepsie. 


THALLIUM 


Tl’  " = 504 


Ce  métal  a été  découvert  par  Groûkes.  La  crookésite  est  un  séléniure  de 
cuivre,  d’argent  et  de  thallium  ; ou  l’extrait  le  plus  souvent  des  boues  des 
chambres  de  plomb. 

Ordinairement  monoatomique,  il  est  quelquefois  triatomique  : ses  pro- 
priétés le  rapprochent  d’une  part  du  plomb  et  de  l’argent,  d autre  part  des 
métaux  alcalins  et  cependant  dans  certaines  combinaisons  il  est  triatomique. 
Il  ressemble  au  plomb.  Il  donne  un  protochlorure  T1C1  caillebotté  et  inso- 
luble, un  protoxyde  T120,  un  peroxyde  rJTO:i  et  par  conséquent  desse/s  thalleux 


et  des  sels  thalliques. 

En  liqueur  acide  par  l’acide  acétique,  les  sels  de  thallium  précipitent  par 
l’hydrogène  sulfuré,  mais  en  liqueur  acide  par  les  acides  minéraux,  ils  ne 
précipitent  pas.  L’insolubilité  de  l’iodure  et  du  sulfure  de  thallium,  la  solu- 
bilité de  l’oxyde  et  du  carbonate  permettent  facilement  de  le  distinguer.  Au 
spectroscope,  il  est  caractérisé  par  une  magnifique  raie  verte  très  brillante. 

Le  sulfate  de  thallium  est  une  poudre  d’un  blanc  tirant  sur  le  jaune,  ayant 
une  odeur  qui  rappelle  la  coumarine,  une  saveur  saline,  aromatique  et  amère, 
soluble  dans  7 parties  d’eau  froide. 

Blake  a démontré  qu’en  injectant  les  sels  des  éléments  électro-positifs  dans 
les  veines  ou  dans  les  artères,  on  trouve  que  le  nombre  des  centres  nerveux 
sur  lesquels  les  sels  agissent  augmente  avec  l’atomicité  ou  la  valence  des 
éléments.  Un  seul  centre  nerveux  est  affecté  parles  sels  thalleux,  car  le  thal- 
lium y est  monoatomique;  les  sels  thalliques,  où  le  thallium  est  triatomique, 
agissent  sur  tous  les  centres  nerveux  même  à doses  deux  cents  fois  moindres. 

De  ses  études  sur  ce  métal,  Robin  a tiré  plusieurs  conclusions  dont  voici 
les  deux  plus  importantes: 

1°  Les  effets  antipyrétiques  de  la  thalline  sont  liées  à ses  effets  toxiques 
sur  le  système  nerveux  et  sur  les  globules  rouges  du  sang  ; c’est  donc  un 
faux  et  dangereux  antipyrétique  : 

±°  L’étude  des  effets  de  la  thalline  sur  la  nutrition  ne  laisse  guère  pres- 
sentir que  des  contre-indications  à son  usage  en  thérapeutique. 


MAGNESIUM 


Mg"  = 24,00 


Historique.  — D.yvy  démontra  que  la  magnésie  est  l'oxyde  d'un  métal  ; 
Bussy  a le  premier  isolé  le  magnésium  à l’état  compact. 

Préparation.  — Pour  préparer  le  magnésium,  on  décompose  le  chlorure  de 
magnésium  par  le  sodium 

MgCl2  -+-  2Na  = 2NaCl  h-  Mg. 

On  fond  le  mélange  dans  un  creuset  de  terre  avec  du  fluorure  de  calcium. 
Quand  la  réaction  est  opérée  on  brasse  pour  réunir  les  globules  de  magné- 
sium. Le  culot  obtenu  est  fondu  de  nouveau  pour  séparer  la  scorie. 

Propriétés  physiques.  — Le  magnésium  possède  l’éclat  métallique  de  l'ar- 
gent ou  du  zinc  ; il  est  malléable  et  ductile,  peu  tenace,  se  laisse  limer  et  polir  : 
sa  densité  est  égale  à 1,75.  Il  fond  vers  la  température  d’ébullition  du  zinc  et 
se  réduit  en  vapeur  comme  ce  dernier;  aussi  on  peut  le  distiller  facilement 
dans  un  courant  d’hydrogène.  Il  cristallise  en  octaèdres  ; sa  dureté  est  à peu 
près  celle  du  spath  calcaire. 

Propriétés  chimiques.  — Le  magnésium  est  inaltérable  à l’air  sec  ; il 
s’oxyde  lentement  à la  surface  sous  l’influence  de  l’humidité.  Chauffé  à l’air 
au-dessus  de  son  point  de  fusion,  il  brûle  avec  une  flamme  très  éclairante 
blanche  et  répandant  des  fumées  de  magnésie  ; cette  lumière  est  très  photo- 
génique. 

Chauffé,  le  magnésium  brûle  dans  l’acide  carbonique,  dans  la  vapeur  d’eau, 
dans  le  chlore,  dans  la  vapeur  de  soufre  ; il  se  combine  directement  avec  le 
phosphore  et  l’arsenic.  Une  solution  alcoolique  d’iode  l’attaque  peu,  même 
à chaud.  Le  magnésium  décompose  lentement  l’eau  pure;  il  est  beaucoup 
plus  rapidement  altéré  par  l’eau  chargée  d’acide  carbonique  ; au  contact 
de  l’acide  chlorhydrique  il  s’enflamme  ; l’acide  sulfurique  concentré  le  dis- 
sout difficilement  en  produisant  de  l’acide  sulfureux  ; l’acide  azotique  le 
dissout  rapidement,  les  acides  étendus  le  dissolvent  facilement  avec  dégage- 
ment d’hydrogène. 

Les  lessives  alcalines  et  l’ammoniaque  n’agissent  pas  à froid  sur  le  magné- 
sium ; mais  les  sels  ammoniacaux  l'attaquent  facilement  à chaud. 

Il  précipite  le  fer,  le  manganèse,  le  cuivre,  le  cobalt  et  le  nickel  de  leurs 
solutions;  il  sépare  des  hydrates,  des  solutions  d’aluminium,  d’urane  et 
d’autres  métaux. 


843 


MAGNÉSIUM 

Caractères.  — Les  sels  de  magnésium  ne  précipitent  ni  par  1 hydrogène 
sulfuré,  ni  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  ; le  carbonate  d ammoniaque 
ne  le  précipite  qu’en  l’absence  des  sels  ammoniacaux,  mais  si  on  ajoute 
alors  à la  solution  du  phosphate  de  soude  et  de  l’ammoniaque,  on  obtient  du 
phosphate  ammoniaco-magnésien. 

Les  sels  de  magnésie  sont  incolores  et  fort  amers.  A l’exception  du  sulfate 
et  du  phosphate,  ils  se  décomposent  à la  chaleur  rouge. 

Au  chalumeau,  sur  le  charbon,  les  sels  de  magnésie  humectés  avec  de 
l'azotate  de  cobalt  donnent  par  la  calcination  une  masse  couleur  chair. 

La  potasse  et  la  baryte  donnent  surtout  à l’ébullition  un  précipité  blanc 
volumineux  d’hydrate  de  magnésie,  soluble  dans  les  sels  ammoniacaux. 

L’ammoniaque  ne  précipite  qu’incomplètement  les  solutions  neutres, 
même  exemptes  de  sels  ammoniacaux;  elle  ne  précipite  pas  les  solutions 
acides  ; cependant  quand  la  liqueur  renferme  de  l’acide  phosphorique,  il  se 
forme  un  précipité  blanc  cristallin  de  phosphate  ammoniaco-magnésien. 

Le  carbonate  de  potasse  donne  surtout  à chaud  un  précipité  de  sous- 
carbonate  ; les  sels  ammoniacaux  dissolvant  le  précipité  empêchent  la  réac- 
tion. 

Le  carbonate  d’ammoniaque  ne  précipite  pas  à froid  ; à chaud,  la  précipita- 
tion est  fort  incomplète  ; la  présence  des  sels  ammoniacaux  1 empêche  com- 
plètement. 

L’acide  fluosilicique  ne  précipite  pas  les  sels  de  magnésie. 

Le  phosphate  de  soude  donne  surtout  à chaud  un  précipité  floconneux  de 
phosphate  de  magnésie  ; en  présence  des  sels  ammoniacaux,  le  précipité  est 
cristallin  (phosphate  ammoniaco-magnésien)  soluble  dans  les  acides,  insoluble 
dans  l’ammoniaque;  dans  les  solutions  étendues,  ce  précipité  n’apparaît  que 
si  l’on  agite  fortement  la  liqueur  avec  une  baguette  de  verre. 

L’acide  oxalique  ne  précipite  pas  les  sels  magnésiens,  mais  l’oxalate 
d’ammoniaque  donne  un  précipité  blanc  d’oxalate  de  magnésie  dont  la  for- 
mation est  empêchée  par  la  présence  des  sels  ammoniacaux. 

Dosage.  — On  précipite  à l’état  de  phosphate  ammoniaco-magnésien  (1). 


a la  solution  à doser,  on  ajoute  du  chlorhydrate  d’ammoniaque,  et  ensuite  un 
excès  d’ammoniaque;  si  la  liqueur  se  trouble,  on  ajoute  assez  de  chlorhydrate  d’am- 
moniaque pour  faire  disparaître  le  précipité  : à la  liqueur  limpide,  on  ajoute  un  exces 
d’une  solution  de  phosphate  de  soude;  on  agite  fortement  avec  une  baguette  de  verre 
sans  toucher  les  parois  du  vase,  et  on  laisse  déposer  vingt-quatre  heures  avant  de 
filtrer.  On  jette  le  précipité  sur  un  filtre,  on  le  lave  à quatre  ou  cinq  reprises  avec  de 
l’eau  contenant  1/5  d’ammoniaque;  on  calcine  le  précipité  au  rouge;  on  a soin 
d’incinérer  le  filtre  à part  : on  joint  au  précipité  les  cendres  provenant  du  filtre,  on 
calcine  de  nouveau  et  on  pèse. 

On  pourrait  au  lieu  de  dessécher  le  précipité  après  l’avoir  lavé,  le  dissoudre  dans 
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Réactif.  — On  a proposé  de  préparer  l’hydrogène  pour  l’appareil  de  Marsh 
en  attaquant  le  magnésium  par  les  alcalis. 

Usages.  — On  a employé  la  lumière  produite  par  la  combustion  du  magné- 
sium pour  faire  des  photographies.  C’est  ainsi  que  l’on  a pu  photographier 
l’intérieur  de  l'une  des  pyramides  d’Egypte. 

Alliages.  — Le  magnésium  forme  avec  le  potassium  et  le  sodium  des 
alliages  qui  jouissent  de  la  propriété  de  décomposer  l’eau. 


CHLORURE  DE  MAGNÉSIUM  CRISTALLISÉ 

MgCl*,  61DO  = 203 


Préparation.  — Le  Codex  de  18GG  le  fait  préparer  en  attaquant  le  carbonate 
de  magnésie  par  l’acide  chlorhydrique.  L’évaporation  fournit  le  chlorure 
cristallisé  ; si  on  veut  l’obtenir  anhydre,  il  faut  avoir  recours  à des  procédés 
spéciaux  (1). 

Propriétés  physiques  et  chimiques.  — Le  chlorure  de  magnésium  anhydre 
est  déliquescent,  et  s’échauffe  au  contact  de  l’eau  dans  laquelle  il  est  très 
soluble.  Il  se  dissout  également  avec  facilité  dans  l’alcool  ; sa  saveur  est 
amère  et  piquante. 


l’acide  azotique,  et  doser  l'acide  phosphorique  dans  la  liqueur  par  la  solution  titrée 
d’urane,  comine  nous  l’avons  indiqué  à l'article  acide  phosphorique.  100  anhydride 
phosphorique  P205  représentent  37,733  magnésie  MgO. 


(1)  1°  Codex  de  186G. 

« Hydrocarbonate  de  magnésie Q.  V. 

Acide  chlorhydrique  à 1,-17 Q.  S. 


Faites  dissoudre  l’hydrocarbonate  dans  l’acide  chlorhydrique  étendu  de  deux  lois 
son  poids  d’eau,  en  ayant  soin  de  mettre  un  léger  excès  de  carbonate;  filtrez  et 
évaporez  jusqu’à  ce  que  la  solution  bouillante  marque  1,38  au  densimètre.  Intro- 
duisez le  liquide  dans  un  flacon  à large  ouverture,  et  laissez  cristalliser  par  refroidis- 
sement. Ce  sel  est  extrêmement  déliquescent.  » 

2°  Pour  obtenir  le  chlorure  de  magnésium  sec,  on  fait  évaporer  à sec  une  solution 
renfermant  des  quantités  égales  de  chlorure  de  magnésium  et  de  sel  ammoniac  ; 
avant  de  soumettre  le  résidu  à la  calcination,  il  faut  le  dessécher  le  plus  soigneuse- 
ment possible,  en  pulvérisant  à plusieurs  reprises.  On  calcine  ensuite  au  rouge  dans 
un  creuset  de  platine,  jusqu’à  ce  que  tout  le  sel  ammoniac  soit  volatilisé,  et  que  le 
chlorure  soit  bien  fluide.  Par  le  refroidissement,  le  chlorure  de  magnésium  se  prend 
en  une  masse  translucide,  feuilletée,  formée  de  lames  cristallines  nacrées.  Il  fond  au 
rouge  sombre  en  un  liquide  limpide. 
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OXYDE  DE  MAGNÉSIUM  OU  MAGNÉSIE 

Le  sel  hydraté  se  présente  en  aiguilles  incolores,  déliquescentes,  du  s)s- 
tème  orthorhombique,  solubles  dans  0p,6  d’eau  lroide,  dans  0P,27  d eau 

. bouillante  et  dans  5 parties  d’alcool  à 90llv. 

Quand  on  chauffe  le  chlorure  de  magnésium  hydraté,  il  se  décompose  en 
acide  chlorhydrique  et  magnésie  ; c’est  pour  cela  qu’il  faut  ajouter  du  S(  1 
ammoniac,  quand  on  veut  préparer  le  chlorure  de  magnésium  anhydre  , 
comme  le  chlorure  de  magnésium  se  trouve  dans  un  grand  nombre  d eaux 
douces,  il  arrive  parfois  que,  quand  on  distille  ces  eaux,  les  premières  pai- 
ties  condensées  renferment  de  l’acide  chlorhydrique  ; on  évite  cet  inconvé- 
nient en  ajoutant  un  peu  de  chaux  à l’eau  avant  la  distillation. 

L’électrolyse  de  ce  corps  fournit  du  chlore  au  moyen  duquel  on  blanchit  le 
papier,  on  prépare  le  chlorure  de  chaux,  etc.  (Hermite). 

Usages  médicaux.  — Pris  à faible  dose,  le  chlorure  de  magnésium  est 
absorbé  en  totalité  et  paraît  activer  la  nutrition,  mais  ingéré  aux  doses  de  15 
à Üo  grammes  dans  deux  à trois  verres  d’eau,  il  produit  des  effets  purgatifs 
plus  doux  que  ceux  du  sulfate  de  magnésie. 

Le  chlorure  de  magnésium  est  employé  dans  la  fabrication  de  1 eau  aci- 
dulé saline. 


BROMURE  DE  MAGNÉSIUM 

MgBr2,  6IUO  ' 


On  obtient  ce  sel  en  saturant  une  solution  d’acide  bromhydrique  par  de  la 
magnésie  ; la  solution  concentrée  laisse  un  résidu  très  hygroscopique. 

La  solution  de  ce  sel  se  conserve  très  bien  ; elle  est  employée  aux  Etats- 
Unis,  à la  place  des  bromures  alcalins,  surtout  dans  les  affections  men- 
tales : son  action,  sédative  sur  le  système  nerveux,  n’est  pas  suivie  d’effets 
cathartiques. 


OXYDE  DE  MAGNÉSIUM  ou  MAGNÉSIE 

MgO  --  40 

Etat  naturel.  — (A)  La  magnésie  native  ferrifère  ou  périclase  se  trouve  en 
petits  octaèdres  verts  clivables  sur  les  angles.  On  la  trouve  dans  les  dolomies 
de  la  Somma  au  Vésuve. 
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(B)  La  magnésie  hydratée  ou  brucite  ressemble  un  peu  au  talc  par  sa 
structure  laminaire,  sa  couleur  un  peu  verdâtre,  sa  translucidité,  son  éclat 
nacré  et  son  toucher  savonneux. 

t 

Préparation.  — 1°  Schloesing  a extrait  la  magnésie  des  eaux-mères  des 
salines  en  les  précipitant  par  la  chaux. 

2°  Le  Codex  prépare  cet  oxyde  en  calcinant  l'hydro-carbonate  de  ma- 
gnésie (1). 

Propriétés.  — La  magnésie  est  une  substance  blanche  inodore,  insipide  ; 
elle  est  très  peu  soluble  dans  l’eau  froide  et  encore  moins  dans  l’eau  bouil- 
lante (1/36  OÜO). 

Sa  densité  est  variable  suivant  son  mode  de  préparation;  elle  bleuit  le 
papier  de  tournesol. 

Elle  n’est  fusible  que  sous  l’influence  de  l’électricité. 


(I)  Codex  1884. 

« Hydrocarbonate  de  magnésie Q.  V. 

Calcinez  l’hydrocarbonate  dans  un  creuset  jusqu’à  dégagement  complet  de  l'eau  et 
de  l'acide  carbonique  qu'il  renferme. 

Comme  cette  substance  est  très  légère,  on  est  obligé  d’opérer  sur  des  volumes 
considérables,  et  l’on  ne  trouve  pas  facilement  des  creusets  d’une  capacité  conve- 
nable. On  les  remplace  avantageusement  par  des  vases  en  terre  non  vernissés,  nom- 
més camions,  de  trois  litres  île  capacité  environ;  on  en  renverse  deux  l'un  sur  l’autre, 
et  on  les  assujettit  dans  cette  position  au  moyen  d'un  fil  de  fer  assez  fort:  le  vase 
supérieur  doit  être  percé  d’une  ouverture  dans  le  fond.  Ces  deux  vases  ainsi 
disposés  représentent  un  grand  creuset  couvert,  renflé  à sa  partie  moyenne.  Remplis- 
sez-les  de  carbonate  de  magnésie  préalablement  pulvérisé  par  frottement  sur  un 
tamis  de  crin  n°  3;  placez-les  dans  un  fourneau  convenable,  et  chauffez-les  jusqu'au 
rouge  naissant,  en  évitant  une  température  trop  élevée  qui  aurait  pour  effet  de  rendre 
la  magnésie  plus  dense  et  moins  facilement  soluble  dans  les  acides. 

Caractères.  — La  magnésie  est  suffisamment  calcinée  lorsque  délayée,  après  son 
refroidissement,  dans  de  l’eau  distillée,  elle  se  dissout  sans  effervescence  par  l'addi- 
tion de  quelques  gouttes  d’acide  sulfurique.  Elle  doit  être  d’une  blancheur  parfaite  et 
d’une  extrême  légèreté. 

Observations.  — Si  l’on  voulait  obtenir  une  magnésie  dense,  il  faudrait,  au  lieu 
d’employer  la  magnésie  blanche  du  commerce,  soumettre  à la  calcination  le  carbo- 
nate obtenu  par  double  décomposition  au  sein  de  l’eau  bouillante.  * 

Collas  obtient  une  magnésie  lourde  en  calcinant  une  pâte  laite  avec  l’hydrocarbo- 
nate  de  magnésie  et  de  l’eau. 

On  a également  proposé  pour  réduire  à un  petit  volume  la  magnésie  calcinée  de 
l'humecter  avec  un  peu  d’alcool  absolu  dans  un  mortier  et  de  la  broyer  doucement 
d'abord,  puis  énergiquement.  On  l’humecte  de  nouveau  3 ou  4 fois,  et  on  broie  jus- 
qu’à ce  que  la  masse  ne  paraisse  plus  diminuer  de  volume.  On  fait  sécher,  on  pulvé- 
rise et  on  passe  au  tamis. 
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Avec  le  chlorure  de  magnésium,  elle  donne  un  oxychlorure,  décomposable 
partiellement  par  l’eau  froide  et  complètement  par  l’eau  bouillante. 


Conservation.  — « La  magnésie  doit  être  conservée  dans  des  llacons 
bouchés,  car  elle  absorbe  peu  à peu  l’humidité  et  l’acide  carbonique  de  1 aii . » 
(Codex  1884.) 


Altérations.  Falsifications.  Essai.  — La  magnésie  peut  être  altérée  par  du 
fer,  de  la  silice,  de  l’alumine,  de  la  chaux,  du  carbonate  et  du  sullate  de 
magnésie  ou  de  soude.  La  magnésie  calcinée  peut  en  outre  être  lalsiliée  par 
l’addition  de  magnésie  hydratée  ou  de  farine. 

La  magnésie  est  d’abord  imbibée  d’eau,  puis  additionnée  d acide  chlor- 
hydrique en  excès  ; s’il  y a de  l’acide  carbonique,  il  se  produit  un  dégage- 
ment gazeux,  la  silice  et  la  farine  restent  a 1 état  insoluble  : une  pai  tie  de 
la  liqueur  est  saturée  par  de  l’ammoniaque;  on  obtient  un  précipité  ocracé, 
si  la  magnésie  renferme  du  fer;  on  sépare  ce  dépôt  par  le  filtre,  et  on  ajoute 
de  l’oxalate  d’ammoniaque;  s’il  y a de  la  chaux,  précipité  d’oxalate  de  chaux, 


insoluble  dans  l’acide  acétique,  soluble  dans  l’acide  azotique. 

Une  deuxième  partie  de  la  solution  est  neutralisée  par  du  bicarbonate  de 
potasse  ; on  obtient  un  dépôt  blanc  et  floconneux  quand  la  magnésie  con- 
tient de  l’alumine. 

A la  troisième  partie  de  la  solution,  on  ajoute  une  solution  de  chlorure  de 
baryum;  dans  le  cas  d’un  sulfate,  on' obtient  un  précipité  blanc,  insoluble 
dans  les  acides. 

Si  la  magnésie  calcinée  renfermait  de  l’hydrate,  elle  diminuerait  de  poids 
en  la  calcinant  (il  faudrait  préalablement  constater  qu’elle  ne  renferme  pas 
de  carbonate). 

On  pourrait  encore  en  prendre  le  titre  alcalimétrique.  Un  gramme  serait 
dissous  dans  50  C.C.  liqueur  N chlorhydrique.  La  liqueur  doit  être  neutre  ; 
si  elle  ne  l’est  pas,  en  opérant  sur  10  C.C.  au  moyen  de  la  liqueur  N alcaline, 
on  détermine  son  acidité. 


Réactif.  — La  magnésie  est  quelquefois  employée  pour  déplacer  l'ammo- 
niaque de  ses  combinaisons.  Schloesing  en  a fait  des  briques  réfractaires. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

Potion  à la  magnésie  (20/118) 

Chocolat  — (0,1) 

Cachets,  paquets,  etc. 

Introduite  dans  l’estomac  à faible  dose,  la  magnésie  est  absorbée  complè- 
tement et  sature  le  suc  gastrique  ; elle  agit  donc  comme  anti-acide.  Quand 
on  l’administre  à une  dose  supérieure  à 1 gramme,  elle  n’est  pas  complète- 
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meut  absorbée  et  rend  les  garde-robes  plus  faciles  ; aux  doses  de  2 à 
8 grammes  chez  l’adulte,  la  majeure  partie  n’est  pas  absorbée,  chemine  le 
long  du  tube  digestif  et  arrive  presque  intacte  dans  le  gros  intestin  dont  la 
réaction  est  acide,  et  où  cette  base  se  transforme  partiellement  en  un  sel 
soluble  et  purgatif.  Le  reste  non  attaqué  est  rejeté  avec  les  fèces.  Ce  mode 
d’action  explique  la  lenteur  avec  laquelle  opère  la  magnésie. 

L urate  de  magnésie  étant  assez  soluble,  on  a administré  ce  corps  comme 
lithontriptique. 


de  la  magnésie  et  mieux  de  son  hydrate  dans  les  cas  d’empoisonnement  par 
l’acide  arsénieux. 


MAGNÉSIE  HYDRATÉE 

MgOMl1 2  — 38 

Synonymie.  — Hydrate  de  magnésie. 

Préparation.  — 1°  Le  Codex  l’obtient  en  faisant  bouillir  la  magnésie  cal- 
cinée avec  de  l’eau  (1). 

2°  On  peut  encore  précipiter  un  sel  de  magnésie  par  un  alcali  caustique  (2). 

Propriétés.  — C’est  une  poudre  blanche  contenant  0,31  d’eau  ; on  doit  le 
conserver  dans  des  flacons  bien  bouchés. 

L’essai  et  les  usages  de  l’hydrate  de  magnésie  sont  les  mêmes  que  ceux  de 
la  magnésie  calcinée.  Pour  l’essai  alcalimétrique,  on  prend  le',4o  au  lieu  de 
I gramme. 


(1)  « Magnésie  calcinée - . . . . Q.  V. 

Délayez  la  magnésie  dans  20  à 30  fois  son  poids  d’eau  distillée,  et  portez  le  mélange 
à l'ébullition  pendant  vingt  minutes.  Jetez  le  tout  sur  une  toile,  laissez  le  liquide 
s'écouler  complètement.  La  toile  retiendra  de  l'hydrate  de  magnésie  àl’état  humide  ; 
il  suffira,  pour  le  sécher,  de  le  porter  dans  une  étuve  chauffée  à 30°,  et  de  l’y  main- 
tenir jusqu’à  ce  qu'il  ne  perde  plus  de  son  poids.  » (Codex  1884.) 

(2)  On  fait  bouillir  le  sulfate  de  magnésie  avec  10  ou  12  fois  son  poids  d'eau,  et 
on  ajoute  graduellement  à la  dissolution  une  solution  de  soude  caustique  à 15  ou  20 
p.  100.  Quand  la  liqueur  a acquis  une  forte  réaction  alcaline  au  papier  de  tournesol,  on 
continue  encore  l'ébullition  pendant  vingt  minutes,  puis  on  laisse  le  tout  en  repos 
pendant  deux  heures.  Ensuite  l'eau  qui  surnage  le  précipité  est  décantée  et  celui-ci 
est  lavé  sur  une  toile  avec  de  l’eau  distillée  tiède,  jusqu’à  ce  que  l’eau  de  lavage  ne 
donne  plus  la  réaction  de  l'acide  sulfurique  avec  le  chlorure  de  baryum  acidulé. 
L’hydrate  est  ensuite  desséché  à une  température  modérée  (G.  Fleury). 
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SULFATE  DE  MAGNÉSIE 

S04Mg",  7 IDO  rr  240 

Synonymie.  — Sel  de  Sedlitz,  sel  d’Epsom. 

État  naturel.  — Ce  sel  se  rencontre  dans  les  eaux  d’Epsom,  de  Sedlitz, 
d’Egra,  de  Pullna;  il  forme  des  efflorescences  à la  surface  de  la  terre  dans  la 
haute  Asie,  à Montpellier,  h Ménilmontant,  au  Mont-Blanc,  etc.  Il  forme  drs 
masses  dans  les  terrains  gypseux.  Il  remplace  quelquefois  le  sulfate  de  fer 
dans  les  houillères  ; il  se  forme  dans  les  solfatares  et  près  du  cratère  des 
volcans. 

On  explique  sa  présence  dans  les  eaux  minérales  par  l'action  d’une  solu- 
tion de  sulfate  de  chaux  sur  la  dolomie. 

Préparation.  — 1°  On  fait  concentrer  les  eaux  minérales  d’Epsom,  de  Sedlitz 
ou  bien  encore  les  eaux  de  la  mer  après  les  avoir  privées  de  chlorure  de  sodium  ; 

2°  On  traite  la  dolomie  (carbonate  double  de  chaux  et  de  magnésie)  par 
l’acide  sulfurique  ; l'acide  carbonique  se  dégage,  le  sulfate  de  chaux  se  dépose 
et  le  sulfate  de  magnésie  passe  en  solution  ; 

3°  On  grille  les  schistes  magnésiens  et  pyriteux  ; les  sulfures  de  cuivre  et 
de  fer  sont  changés  en  oxydes  insolubles;  on  enlève  le  sulfate  de  magnésie 
par  des  lavages  et  on  le  fait  cristalliser. 

Purification.  — Le  sel  du  commerce  renferme  presque  toujours  un  peu  de 
fer  et  de  chlorure  de  magnésium.  Le  chlorure  de  magnésium  n’étant  pas 
nuisible,  on  ne  se  préoccupe  pas  habituellement  de  sa  présence.  On  pourrait, 
si  cela  était  nécessaire,  le  décomposer  par  une  ébullition  prolongée  de  sa 
solution. 

On  précipite  le  fer  en  faisant  bouillir  la  solution  de  sulfate  de  magnésie 
avec  de  l’hvdrate  de  magnésie. 

Propriétés.  — Petits  cristaux  prismatiques,  terminés  par  un  pointement  à 
quatre  faces,  brillants,  incolores,  d’une  saveur  très  amère.  Ce  sel  se  dissout 
dans  son  poids  d’eau  froide  et  dans  0plo  d’eau  bouillante;  il  est  insoluble 
dans  l’alcool.  Le  sulfate  de  magnésie  s’effleurit  incomplètement  à l’air,  et 
perd  2 molécules  d’eau  à 100°.  Sa  solution  aqueuse  est  neutre  au  papier 
de  tournesol  ; elle  ne  donne  pas  de  précipité  à froid  par  le  bicarbonate  de 
soude. 

Chauffé,  il  fond  dans  son  eau  de  cristallisation.  A 132°  il  perd  6 molé- 
cules d’eau;  il  perd  la  dernière  à 210°;  au  rouge  il  subit  la  fusion  ignée. 
chimie  médicale.  54 
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Propriétés  chimiques.  — Chauffé  avec  du  charbon,  il  donne  de  la  magnésie, 
mais  point  de  sulfure. 

Il  peut  cristalliser  avec  1 ou  2 ou  5 ou  G ou  7 ou  12  molécules  d'eau  ; à la 
température  ordinaire,  on  obtient  le  sulfate  à 7 molécules  d’eau,  qui  ren- 
ferme 0,51  de  son  poids  d’eau. 

Altérations.  Falsifications.  Essai.  — Le  sulfate  de  magnésie  peut  être  altéré 
par  des  sulfates  de  fer,  de  cuivre,  de  manganèse,  des  chlorures  de  calcium 
ou  de  magnésium  ; les  métaux  se  rechercheront  par  leurs  réactifs  habituels 
et  les  chlorures  au  moyen  de  l’azotate  d’argent. 

Ce  sel  a été  falsifié  ou  même  remplacé  par  du  sulfate  de  soude;  si  la  subs- 
titution est  complète,  la  fraude  est  facile  à reconnaître;  le  sulfate  de  soude 
ne  précipite  pas  comme  le  sulfate  de  magnésie  par  le  carbonate  de  soude. 

S’il  y a mélange,  on  aura  recours  au  procédé  suivant  qui  permet  en  même 
temps  de  faire  le  dosage.  On  dissout  un  poids  connu  du  sel  (0"r,50)  ; on  pré- 
cipite la  solution  par  un  excès  d’eau  de  baryte  ; on  filtre  et  on  lave  le  préci- 
pité ; la  liqueur  filtrée  est  saturée  par  l’acide  sulfurique  ; on  filtre  de  nouveau 
et  on  évapore  la  liqueur  ; si  le  sulfate  de  magnésie  est  pur,  il  ne  reste  pas  de 
résidu  ; s’il  en  reste  un,  c’est  du  sulfate  de  soude  anhydre  que  l’on  pèse  ; il 
est  ensuite  facile  de  calculer  dans  quelle  proportion  il  était  contenu  dans  le 
mélange. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

Eau  de  Sedlitz  (de  25  à 70  grammes)  ; 

Petit  lait  de  Weiss. 

C’est  un  purgatif  dialytique  que  l’on  donne  à la  dose  de  30  à 60  grammes 
pour  un  adulte,  à prendre  dans  2 ou  3 grands  verres  d’eau  le  matin  à jeun,  à un 
quart  d'heure  d'intervalle.  L’essence  de  menthe  masque  assez  bien  sa  saveur. 

Le  docteur  Chase  l’a  employé  contre  le  rhumatisme  musculaire,  à la  dose 
de  0"r,25  à 0?r,»0,  3 fois  par  jour,  en  solution  dans  l’eau  froide,  à prendre 
immédiatement  après  le  repas. 


SULFATE  DE  FER  ET  DE  MAGNÉSIUM 

SOlFe,  SOMg,  GIDO 

Préparation.  — On  fait  dissoudre  278  parties  de  sulfate  ferreux  et 
246  parties  de  sulfate  de  magnésie  dans  la  plus  petite  quantité  possible  d’eau 
bouillante,  légèrement  acidulée  par  l’acide  sulfurique.  On  évapore  ; on  laisse 
cristalliser;  les  cristaux  sont  séchés  à basse  température. 

Propriétés.  — Ce  sel  est  blanc  verdâtre  ; il  est  assez  stable  ; si  on  chasse  l’eau 
de  cristallisation  en  le  chauffant  trop,  la  poudre  qui  reste  est  déliquescente. 
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Usages  médicaux.  — Ce  sel  est  assez  employé  en  Angleterre  à la  dose  de 
O'r,60  répétée  3 lois  par  jour  ; il  ne  produit  ni  effets  astringents,  ni  effets 
laxatifs  marqués  et  convient  à un  traitement  prolongé  de  l’anémie.  A la  dose 
de  2^r,50,  il  produit  une  légère  purgation  avec  de  la  flatulence  et  des 
coliques. 


SULFITE  DE  MAGNÉSIUM 

SOaMg,  311-0  = 158 

On  peut  l’obtenir  par  double  décomposition  entre  le  sulfate  de  magnésie 
et  le  sulfite  neutre  de  soude,  mais  il  est  préférable  de  le  préparer  en  faisant 
passer  un  courant  de  gaz  acide  sulfureux  dans  de  l’eau  tenant  en  suspension 
du  carbonate  de  magnésie.  Lorsqu’il  ne  se  produit  plus  d’effervescence  et 
lorsque  la  liqueur  fortement  agitée  conserve  l’odeur  d’acide  sulfureux,  on 
suspend  1 émission  de  ce  gaz  ; on  recueille  sur  un  filtre  ou  sur  une  toile  le 
précipité  obtenu  ; on  lui  fait  subir  un  léger  lavage  ; puis  on  le  comprime  et 
on  le  fait  sécher  rapidement  à une  très  douce  température.  Il  doit  être  con- 
servé à l’abri  de  l'air. 

C’est  un  sel  blanc  à saveur  terreuse  avec  un  arrière-goût  d’acide  sulfureux. 
11  est  soluble  dans  20  parties  d’eau.  Il  se  dissout  plus  facilement  dans  la  solu- 
tion d’acide  sulfureux  qui  l’abandonne  ensuite  par  évaporation,  en  cristaux 
prismatiques  transparents.  Exposé  à l'air,  il  en  absorbe  assez  rapidement 
l’oxygène. 

100  C.C.  d une  solution  contenant  par  litre  0”r,79  de  sulfite  de  magnésie 
pur  additionnés  d’empois  d’amidon,  absorbent  10  C.C.  de  solution  iodée  à 
12sr,7  par  litre,  avant  de  donner  une  coloration  bleue  persistante. 

Le  phosphate  de  magnésie  PHMgCff  se  rencontre  dans  les  graminées  et 
dans  les  os  des  animaux. 


MAGNÉSIE  BORATÉE  ou  BORACITE 

Elle  ne  se  trouve  qu’en  petits  cristaux  isolés  au  milieu  du  gypse,  à Lune- 


bourg  (Brunswick)  et  à Segebert  (Ilolstein).  Ces  cristaux  sont  des  cubes  très 
nets,  gris  ou  incolores,  modifiés  sur  les  arêtes  et  sur  les  angles  (fig.  400-407)  ; 
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ces  dernières  modifications  sont  constamment  dissymétriques  par  hémié- 
drie.  Ce  cube  doit  être  considéré  comme  étant  constitué  par  des  molécules 
tétraèdres,  et  en  général,  les  formes  de  la  boracite  dérivent  tout  naturelle- 
ment du  tétraèdre  régulier.  Elle  jouit  de  la  double  réfraction. 


CARBONATE  DE  MAGNÉSIE  OFFICINAL 

(CO3)3  Mg3,  MgO,  4II-0  = 3G A 

Synonymie.  — Ilydroearbonate  de  magnésie.  Magnésie  blanche. 

État  naturel.  — (A)  (anhydre)  Giobertite.  La  giobertite  a pour  forme  pri- 
mitive un  rhomboèdre  de  107°, 25;  elle  se  trouve  dans  certains  schistes  tal- 
queux  du  Tvrol.  Une  couleur  légèrement  brunâtre  lui  est  habituelle.  Elle 
olTre  à peu  près  la  densité  (2,85  à 2,9)  et  la  dureté  (3  à 4)  de  la  dolomie.  Il 
en  existe  une  variété  blanche,  subterreuse,  en  rognons,  à Baldissero  près  de 
Turin  : celle-ci  est  toujours  plus  ou  moins  mélangée  de  magnésite. 

(B)  La  magnésie  hydrocarb ouatée  se  présente  dans  la  nature  sous  deux 
formes  : carbonate  neutre  hydraté  et  sous  carbonate  hydraté  de  composition 
semblable  à celle  de  la  magnésie  blanche  des  pharmacies. 

(C)  Dolomie.  Carbonate  double  de  chaux  et  de  magnésie.  (Voir  Carbonate 
de  chaux.) 

Préparation.  — On  fait  bouillir  une  solution  de  sulfate  de  magnésie  et  on 
y ajoute,  en  continuant  l’ébullition,  une  solution  de  carbonate  sodique.  La 
magnésie  se  précipite  à l’état  de  carbonate,  et  il  se  dégage  un  peu  d’acide 
carbonique.  Le  précipité  est  lavé  à l’eau  bouillante  et  desséché  dans  des 
moules  en  bois  ; si  on  opérait  à froid,  une  partie  de  la  magnésie  resterait  en 
solution  à l’état  de  bicarbonate  ; de  plus,  le  produit  aurait  une  composition 
différente  qu’exprime  la  formule  (C03)4Mg4,  MgO,  5II20. 

Le  sel  obtenu  est  d’autant  plus  lourd  qu’on  opère  à une  température  plus 
élevée  et  avec  des  solutions  plus  concentrées. 

Propriétés  physiques.  — Le  carbonate  de  magnésie  se  présente  « en  pains 
rectangulaires,  très  blancs  et  très  légers,  inaltérables  à l’air,  inodores,  insi- 
pides, insolubles  dans  l’eau.  Le  carbonate  de  magnésie,  soumis  à faction  de 
la  chaleur,  se  décompose  en  perdant  son  eau  et  son  acide  carbonique  et  en 
laissant  43  p.  100  de  magnésie  calcinée.  Il  doit  se  dissoudre  entièrement, 
avec  effervescence,  dans  l’acide  sulfurique  dilué,  et  la  solution  amenée  à l’état 
neutre  et  additionnée  de  sel  ammoniac,  ne  doit  pas  précipiter  par  l’oxalate 
d’ammoniaque  ».  (Codex  1884.) 
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Altérations.  Falsifications.  Essai.  — La  carbonate  de  magnésie  peut  être 
altéré  par  du  sulfate  de  potasse  ou  de  soude,  par  du  carbonate  de  fer  ; on  1 a 
falsifié  avec  la  craie,  l’amidon,  la  silice,  l’alumine,  etc. 

L’essai  du  carbonate  de  magnésie  se  fait  comme  celui  de  la  magnésie  cal- 
cinée. Il  faut  en  outre  rechercher  la  quantité  d’oxyde  que  le  sel  peut  fournir 
par  la  calcination.  Cette  proportion  doit  être  environ  de  0,45. 

Usages.  — Le  carbonate  de  magnésie  sert  à blanchir  les  gants. 

Usages  médicaux.  — La  magnésie  blanche  agit  comme  la  magnésie  avec 
cette  différence  qu’elle  donne  lieu  à un  dégagement  d’acide  carbonique  dans 
l’estomac,  et  que,  pour  ce  motif,  elle  est  préférable  à cette  dernière  dans  la 
gastralgie.  On  l’administre,  surtout  comme  agent  absorbant,  aux  mêmes 
doses  que  la  magnésie  ; elle  purge  aussi  bien  que  celle-ci. 

On  l'emploie  en  nature  sous  forme  de  solution  dans  l’acide  carbonique  ( eau 
magnésienne  ou  magnésie  liquide)  en  tablettes  (0g,',20). 


MAGNÉSIE  ALUMINATÉE  ou  SPINELLE 

Le  nom  général  de  spinelles  est  donné  à des  substances  de  la  formule 
M0,M203  cristallisées  en  octaèdres  réguliers,  ou  en  formes  dérivées  (fig.  408). 
Leur  dureté  est  8,5  ; leur  densité  varie  de  3,52  à 3,58  ; 
ils  possèdent  la  réfraction  simple  et  sont  infusibles  au 
chalumeau. 

Le  spinelle  rouge  ou  rubis  spinelle  se  trouve  à Cey- 
lan  dans  les  mêmes  sables  d’alluvion  que  les  corin- 
dons, les  zircons,  etc.  Il  est  transparent  d’un  rouge 
ponceau,  quelquefois  d’un  rose  très  faible.  Les  spinelles 
d’Aker  en  Sudermanie  sont  bleus.  Formule  MgO,  Al2 O3 

Les  autres  spinelles  sont  : 

Candile  et pléonaste.  Noires.  MgO,  FeO,  APO3 
Ceylanite  Verte  — — 

MAGNÉSIE  SILICATÉE 

Les  silicates  de  magnésie  naturels  sont  rarement  cristallisés,  de  sorte  que 
les  espèces  en  sont  souvent  très  confuses.  On  peut  les  diviser  en  deux  sec- 
tions, silicates  de  magnésie  non  alumineux  et  silicates  alumineux. 


Fig.  408. 

Mâcle  des  spinelles. 


A.  — SILICATES  DE  MAGNÉSIE  NON  ALUMINEUX 

PÉRI DO T 

Le  péridot  est  un  silicate  de  magnésie  et  d’oxyde  ferreux.  Il  a pour  forme 


854  TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

primitive  un  prisme  rectangulaire  droit.  Sa  dureté  est  G, 5.  Sa  densité  varie  de 
3,3  à 3,4.  Il  est  infusible,  il  possède  un  éclat  vitreux  et  une  couleur  verte. 
Cette  espèce  créée  par  Hauy  peut  se  diviser  en  deux  sortes. 

1°  La  chrysolithe  est  toujours  cristallisée  et  d’un  vert  assez  agréable.  Elle 
se  trouve  dans  les  terrains  d’alluvion  et  provient  de  l’Orient.  On  en  a trouvé 
dans  le  ruisseau  d’Expailly. 

2°  L 'olivine  est  d’un  vert  d’olive  clair  ; elle  est  toujours  en  masses  granu- 
laires. Elle  forme  des  nœuds  dans  les  basaltes  de  tous  les  pays  et  dans  les 
cavités  de  certains  fers  météoriques  ; elle  paraît  rentrer  pour  une  grande 
part  dans  la  composition  de  la  roche  pyrénéenne  nommée  Iherzolile. 

TALC 

(a)  Le  laïc  foliacé , laminaire , de  Venise  renferme  de  0,03  à 0,03  d’eau  ; il 
possède  une  structure  foliacée  en  lames  ou  écailles.  Son  type  principal  qu’on 
trouve  dans  le  Tyrol  a pour  couleur  le  blanc  mêlé  d’un  vert  très  agréable 
avec  une  sorte  de  translucidité  et  d’éclat  sub-nacré  très  doux.  Les  feuilles  n’ont 
ni  la  rigidité  ni  la  planitude  des  lames  de  mica,  et  lorsqu’elles  ont  été  flé- 
chies, elles  ne  reviennent  pas  à leur  état  primitif.  Par  une  pression  ménagée, 
elles  peuvent  donner  des  féliires  qui  se  croisent  sous  un  angle  de  120°.  Il  se 
laisse  très  facilement  rayer  par  l’ongle. 

[b)  La  stèatile  pourrait  être  considérée  comme  un  talc  massif.  Elle  semble, 
en  effet,  passer  au  talc,  par  la  variété  blanche,  écailleuse,  qu’on  appelle 
craie  de  Briançon  et  qui  est  employée  par  les  gantiers  et  les  bottiers.  Sa  cas- 
sure est  en  général  sub-esquilleuse,  passant  à la  terreuse.  Sa  couleur  est  le 
blanc  sale  ou  teinté  de  gris,  de  jaune,  de  vert  ou  de  rouge  ; son  onctuosité  est 
comparable  à celle  du  savon  ; elle  se  laisse  facilement  tailler  ou  couper  au 
couteau. 

Le  talc  et  la  stéatite  forment  un  élément  essentiel  des  stéaschisîes  ou 
talschistes. 

Le  talc  s’est  formé  postérieurement  aux  terrains  qui  le  contiennent  ; on  le 
prouve  par  ses  pseudo-morphoses  qui  nous  le  montrent  cristallisé  en  formes 
propres  au  quartz  hyalin  ou  à la  chaux  carbonatée. 

Usages  médicaux.  — Debove  traite  les  diarrhées  chroniques  liées  à des 
lésions  organiques  de  l’intestin  par  les  doses  massives  de  talc  (de  200  à 
600  grammes  dans  un  litre  de  lait)  ; à la  diarrhée  succède  une  constipation 
Opiniâtre. 

M.  P.  Vicier  en  fait  la  base  d’une  poudre  dentifrice  ; il  propose  de  le  subs- 
tituer au  lycopode  et  à l’amidon  pour  les  soins  à donner  aux  enfants  ; il  l’a 
également  préconisé  pour  empêcher  l’incrustation  des  chaudières  (1  gramme 
par  degré  hydrotimétrique  et  par  mètre  cube). 
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MAGNESITE  OU  ÉCUME  DE  MER 

La  magnésite  est  un  silicate  de  magnésie  hydraté  ; c’est  une  terre  blanche, 
quelquefois  teintée  de  gris  ou  de  rose,  sèche,  happant  à la  langue,  presque, 
infusible,  faisant  difficilement  pâte  avec  l’eau.  Elle  forme  des  lits  ou  des 
veines  dans  les  marnes  et  les  argiles  tertiaires  ; on  en  trouve  quelquefois  en 
veines  dans  la  serpentine  comme  à Baldissero  en  Piémont,  où  elle  accompagne 
la  giobertite  terreuse. 

V écume  de  mer  est  une  variété  blanche  et  fine.  Elle  provient  de  la  Grimée 
et  de  l'Anatolie. 


SERPENTINE 

La  serpentine  renferme  0,12  à 0,13  d’eau  et  une  certaine  proportion  d oxyde 
ferreux.  Ses  couleurs  sont  plus  caractéristiques  que  celles  du  talc;  la  plus 
habituelle  est  le  vert.  Quelques-unes  n’ont  qu’une  seule  couleur  ; mais  la 
plupart  présentent  des  taches  ou  des  veines  d’une  nuance  particulière  sur 
un  fond  uniforme.  Elle  renferme  ordinairement  des  lamelles  bronzées  de  dial- 
lage  et  souvent  des  octaèdres  d’aimant. 

La  serpentine  noble  est  une  variété  d’un  beau  vert  très  homogène,  à cas- 
sure esquilleuse  ou  cireuse  et  translucide  sur  les  bords.  On  en  fait  divers 
objets  de  fantaisie  ou  d’ornement. 

La  serpentine  commune  qu’on  nomme  quelquefois  pierre  ollaire  (la  véri- 
table pierre  ollaire  est  une  roche)  est  assez  tendre  pour  être  travaillée  au 
tour.  On  en  fait  des  vases  de  diverses  formes  qui  supportent  très  bien  1 action 
de  la  chaleur. 

La  serpentine  constitue  une  roche  éruptive  qui  traverse  les  terrains  stra- 
tifiés sous  forme  de  culots  et  s’épanche  souvent  à la  surface  du  sol,  en  don- 
nant naissance  à des  protubérances  plus  ou  moins  arrondies.  Elle  se  trouve 
en  Saxe,  dans  le  Limousin,  le  Tarn,  l'Aveyron. 


B.  — SILICATES  DE  MAGNÉSIE  ALUMINEUX 


CORDIÉRITE  OU  DICIIROÏTE 

La  dichroïte  est  un  silicate  de  fer,  d’alumine  et  de 
magnésie.  Sa  forme  primitive  est  un  prisme  hexaèdre 
régulier  modilié  sur  les  arêtes  et  pouvant  offrir  plu- 
sieurs rangs  de  facettes  sur  les  bases  (fig.  409).  Sa  den- 
sité varie  de  2,53  à 2,6.  Sa  dureté  est  de  7.  C’est  une 
substance  vitreuse,  de  couleur  bleue  dans  le  sens  de 
l’axe,  d’un  jaune  brunâtre  perpendiculairement  à l’axe 
(d’où  son  nom  de  dichroïte).  Elle  possède  deux  axes  de 
double  réfraction. 

Certaines  variétés  d’un  beau  bleu  qui  viennent  de 
Ceylan  sont  employées  sous  le  nom  de  saphir  d'eau. 

La  cordiérite  se  trouve  en  Bavière  et  au  Groenland, 
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ui  existe  aussi  dans  les  roches  trachytiques  clu  cap  de  Gâte  (Espagne).  Elle 
avait  reçu  primitivement  le  nom  d 'iolile. 


CH  LO RI TE 

La  chlorite  est  un  silicate  de  fer,  d’alumine  et  de  magnésie  avec  0,10  à 
0,12  d’eau.  Elle  se  trouve  en  nids  ou  amas  composés  de  petites  écailles  vertes 
tendres  et  onctueuses,  quelquefois  sous  forme  de  lamelles  hexagonales  empi- 
lées. Dans  la  vallée  d’Ala,  elle  est  associée  au  pyroxène  et  au  grenat. 

Sous  le  nom  de  pennine , on  a fait  une  espèce  d'une  chlorite  d’un  vert  très 
foncé  cristallisée  en  rhomboèdres  aigus  dichroïtes  et  qu’on  trouve  aussi  en 
masses  lamellaires. 

La  chlorite  écailleuse  constitue  une  roche  schisteuse  assez  abondante 
dans  les  Alpes  Italiennes  et  en  Corse.  Elle  accompagne  souvent  le  cristal  de 
roche  dans  les  géodes  qui  lui  servent  de  matrices  et  remplace  le  talc  dans  le 
orotogyne. 

On  a souvent  donné  le  nom  de  chlorite  à des  grains  verts  formant  un  des 
éléments  de  certaines  roches,  surtout  du  grès  vert  et  de  la  craie  inférieure. 
Ces  grains  de  composition  assez  variable  ont  reçu  de  M.  Brongniart  le  nom 
de  glauconie . 


CALCIUM 
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Historique.  — Le  calcium  a été  découvert  par  Davy  en  1808. 

Préparation.  — On  a donné  plusieurs  procédés  pour  le  préparer;  aucun 
ne  semble  le  fournir  dans  un  grand  état  de  pureté;  les  uns  sont  fondés  sui 
une  action  électrique,  les  autres  sur  la  réduction  d’un  composé  calcique  par 
un  autre  métal. 

Propriétés  physiques.  — Le  calcium  est  d'un  jaune  pâle;  ses  surfaces 
fraîches  sont  très  brillantes,  mais  se  ternissent  à l’air  humide;  sa  cassure  est 
irrégulière.  Il  est  plus  mou  que  le  zinc,  plus  dur  que  l’étain,  très  malléable. 
Sa  densité  est  de  1,6;  il  n’est  pas  sensiblement  volatil. 

Propriétés  chimiques.  — Dans  l’air  sec,  le  calcium  se  conserve  très  long- 
temps en  prenant  seulement  une  teinte  grise  a la  surface.  Chauffé,  il  brûle 
avec  un  éclat  que  l’œil  a peine  à supporter,  mais  la  combustion  s’arrête 
bientôt  à cause  de  la  couche  d’oxyde. 

Il  se  combine  énergiquement  avec  le  soufre  fondu. 

Le  chlore,  le  brome,  l’iode  l’attaquent  lentement  à froid;  à chaud,  la 
combinaison  a lieu  avec  incandescence. 

Avec  le  mercure  il  donne  un  amalgame  blanc. 

La  vapeur  de  phosphore  le  transforme  en  phosphure  de  calcium. 

Il  décompose  l’eau  assez  vivement  à la  température  ordinaire. 

Les  acides  chlorhydrique,  sulfurique,  azotique  étendus  le  dissolvent;  au 
contact  de  l’acide  azotique  concentré,  il  reste  inaltéré,  mais  si  l’on  chauffe, 
l’attaque  commence  et  se  continue  ensuite  avec  énergie. 

Caractères.  — Les  sels  calciques  ne  précipitent  ni  par  l’hydrogène  sulfuré, 
ni  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque.  Avec  le  carbonate  d’ammoniaque,  on 
obtient  un  précipité  blanc.  Ce  précipité  est  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique  ; 
la  solution  neutre  fournit  les  caractères  des  sels  calciques. 

1°  Avec  l’acide  oxalique,  ou  l’oxalate  d’ammoniaque,  précipité  blanc  d’oxa- 
late  de  chaux  très  soluble  dans  les  acides  chlorhydrique  et  azotique,  inso- 
luble dans  les  acides  acétique  et  oxalique,  insoluble  dans  l’ammoniaque. 
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2°  L’acidc  sulfurique  et  le  sulfate  de  soude  donnent  immédiatement  un 
précipité  de  sulfate  de  chaux;  ce  précipité  est  soluble  dans  beaucoup  d’eau 
et  surtout  dans  les  acides;  les  solutions  diluées  ne  sont  pas  précipitées  par 
ces  réactifs  : toutefois  le  précipité  apparaît  par  addition  d’alcool. 

Les  sels  de  chaux  ne  précipitent  pas  par  une  solution  de  sulfate  de  chaux. 

3°  La  potasse  pure,  non  carbonatée,  ne  précipite  les  sels  calciques  qu’en 
solution  concentrée;  le  précipité  blanc  est  soluble  dans  l’eau. 

4°  L’ammoniaque  ne  précipite  pas  les  sels  calciques. 

5°  Les  carbonates  alcalins  donnent  un  précipité  blanc  de  carbonate  cal- 
cique, soluble  avec  effervescence  dans  les  acides  chlorhydrique  et  azotique. 

6°  Les  bicarbonates  ne  fournissent- pas  de  précipité. 

7°  L’acide  Huosilicique  ne  précipite  pas  les  sels  calciques. 

8°  Les  chromâtes  alcalins  et  le  chromate  de  strontiane  ne  précipitent  pas 
les  sels  calciques. 

Au  chalumeau  les  sels  de  chaux  et  particulièrement  le  chlorure  colorent 
l’extrémité  de  la  flamme  extérieure  en  rouge  peu  intense. 

Dosage.  — 1°  A l’état  de  sulfate.  On  précipite  par  l’acide  sulfurique  en 
présence  de  l'alcool  ; le  précipité  est  pesé  après  calcination  (1). 

2°  A l’état  de  carbonate.  La  précipitation  peut  être  effectuée  par  le  carbo- 
nate d’ammoniaque  (2)  ou  encore  par  l'oxalate  d’ammoniaque.  L’oxalate  de 
chaux  obtenu  est  ensuite  transformé  en  carbonate  de  chaux  par  la  chaleur  (3) 
ou  dosé  volumétrique  ment. 


(1)  La  solution  est  mélangée  avec  un  excès  d’acide  sulfurique  étendu,  puis  avec  le 
double  de  son  volume  d’alcool.  Après  douze  heures  de  repos,  le  précipité  est  recueilli 
sur  un  filtre,  lavé  très  complètement  avec  de  l’alcool,  puis  desséché  et  calciné.  Les 
résultats  sont  très  exacts  quand  on  opère  dans  ces  conditions  ; mais  il  ne  faut  pas 
que  la  solution  contienne  d’autres  sels  insolubles  dans  l’alcool. 

(2)  La  solution  calcique  est  mélangée  avec  de  l’ammoniaque,  puis  avec  un  léger 
excès  de  carbonate  d’ammoniaque  et  abandonnée  pendant  quelques  heures  à une 
douce  chaleur.  Le  précipité  est  alors  recueilli  sur  un  fdtre,  lavé  avec  de  l’eau 
additionnée  d’ammoniaque,  puis  désséché  et  calciné  avec  précaution  et  à une  cha- 
leur modérée.  Les  résultats  sont  exacts  ; toutefois  il  importe  que  la  solution  ne  con- 
tienne pas  une  quantité  considérable  de  sels  ammoniacaux,  car  ils  dissolvent  le 
carbonate  de  chaux  d’une  manière  sensible. 

(3)  La  chaux  peut  être  précipitée  par  l’oxalate  d’ammoniaque  dans  les  composés 
calciques  solubles  dans  l’eau  , ainsi  que  dans  les  sels  insolubles  dont  l’acide  est 
éliminé  par  l'acide  chlorhydrique.  Quand  la  chaux  est  combinée  à l’acide  phospho- 
rique  ou  à un  autre  acide  fixe  avec  lequel  elle  forme  une  combinaison  insoluble 
dans  l’eau,  elle  peut  encore  être  précipitée  sous  la  forme  d’oxalate,  comme  il  sera  dit 
plus  bas. 

On  sursature  la  solution  chaude  par  l'ammoniaque,  qui  ne  doit  y produire  aucun 
trouble  ; on  ajoute  un  excès  d’oxalate  d’ammoniaque,  puis  on  ferme  le  vase  à préci- 


CALCIUM 


859 


3°  Par  le  permanganate  (l). 

Séparation.  — De  la  magnésie.  Elle  est  basée  sur  ce  que  1 oxalate  de 


pité  avec  une  plaque  de  verre  et  on  abandonne  le'  précipité  au  repos  dans  un 
endroit  chaud  pendant  douze  heures;  on  jette  alors  sur  un  liltre  et  on  lave  à leau 
chaude,  jusqu’à  ce  que  la  liqueur  filtrée  ne  soit  plus  troublée  par  une  solution  de 
chlorure  de  calcium.  11  arrive  quelquefois  qu'une  petite  portion  du  précipité  adhère 
avec  force  aux  parois  du  vase,  sans  qu’il  soit  possible  de  l’enlever  mécaniquement  ; 
on  dissout  ces  traces  d’oxalate  de  chaux  dans  quelques  gouttes  d’acide  chlorhydrique 
très  étendu.  On  verse  le  liquide  dans  un  petit  verre  et  on  précipite  de  nouveau  par 
l’ammoniaque  et  l’oxalate  d’ammoniaque  et  on  joint  au  premier  précipité.  — Quand 
le  lavage  est  terminé,  on  dessèche  le  précipité  sans  le  retirer  de  l’entonnoir  ; on  le 
détache  ensuite  aussi  complètement  que  possible  du  liltre  que  l’on  incinère  séparé- 
ment et  on  le  met  dans  un  creuset  de  platine  où  on  le  convertit  en  carbonate  de 
chaux  par  la  calcination.  Il  ne  faut  chauffer  que  très  faiblement  au  début  et  augmen- 
ter la  chaleur,  de  manière  cependant  à ne  faire  rougir  que  le  fond  du  creuset.  On 
maintient  cette  température  pendant  1/4  d’heure  environ;  on  laisse  refroidir  et  l’on 
pèse. 

Après  la  pesée,  il  faut  toujours  examiner  si  le  carbonate  de  chaux  n a pas  été  en 
partie  décomposé  par  une  chaleur  trop  vive.  Le  résidu  blanc  ou  à peine  grisâtre 
doit  être  sans  action  sur  les  papiers  réactifs  quand  il  est  humecté  par  un  peu  d eau  ; 
s’il  a été  transformé  partiellement  en  chaux  vive,  on  l’humecte  uniformément  avec 
quelques  gouttes  d’une  solution  concentrée  de  carbonate  d’ammoniaque  pur;  on 
évapore  à sec  et  on  calcine  très  modérément  jusqu’à  ce  que  le  poids  du  creuset 
ne  varie  plus. 

Lorsque  le  précipité  n’est  pas  assez  abondant  pour  être  aisément  enlevé  du  filtre, 
il  est  préférable  de  le  convertir  en  sulfate,  en  opérant  comme  il  suit.  On  met  le 
précipité  avec  le  liltre  dans  un  creuset  de  platine,  on  incinère  et  on  calcine  forte- 
ment. On  dissout  ensuite  le  résidu  dans  une  petite  quantité  d’acide  chlorhydrique 
très  étendu,  on  ajoute  un  léger  excès  d’acide  sulfurique  faible,  on  évapore  à sec,  puis 
on  calcine  modérément. 

Pour  précipiter  la  chaux  à l’état  d’oxalate  en  présence  de  certaines  acides,  tels 
que  l’acide  phosphorique,  avec  lesquels  elle  forme  des  composés  insolubles  dans  l’eau, 
on  opère  de  la  manière  suivante  : on  dissout  la  combinaison  dans  l’acide  chlorhy- 
drique, on  ajoute  de  l’ammoniaque  peu  à peu,  jusqu’à  ce  qu’un  précipité  apparaisse, 
et  on  redissout  celui-ci  par  l’addition  d’une  goutte  d’acide  chlorhydrique  . Dans  cet 
état  la  solution  est  mélangée  d’abord  avec  un  excès  d’oxalate  d’ammoniaque,  puis 
avec  de  l’acétate  de  soude  et  abandonnée  au  repos  pour  que  le  précipité  se  repose. 
On  recueille  ce  précipité  et  on  le  transforme  en  carbonate  comme  il  a été  dit  plus 
haut. 

(1)  Le  pi’écipité  d’oxalate  de  chaux,  obtenu  comme  nous  l’avons  indiqué  et  lavé, 
est  dissous  sur  le  filtre  même  avec  de  l’eau  acidulée  par  l’acide  chlorhydrique  : la 
solution  et  les  eaux  de  lavage  sont  reçues  dans  un  vase  à saturation  ; la  liqueur 
est  tiédie;  au  moyen  de  laburette  graduée, on  ajoute  la  liqueur  N/lOde  permanganate 
jusqu’à  coloration  rose  persistant  pendant  quelques  instants. 

1 C.C.  de  permanganante  N/10  correspond  à 0g*',005  de  carbonate  de  calcium. 
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chaux  est  insoluble  dans  les  sels  ammoniacaux  et  l’acide  acétique,  tandis 
que  l’oxalate  de  magnésie  y est  soluble  (1). 

Usages  médicaux.  — D’après  G.  Sée,  les  sels  de  calcium  agissent  favorable- 
ment sur  l’estomac  et  conviennent  dans  un  très  grand  nombre  de  dyspepsies 
et  de  lésions  stomacales,  mais  seuls  les  haloïdes  seraient  absorbés  d’une 
façon  certaine,  les  autres  seraient  éliminés  en  très  petite  quantité  par  les 
reins  et  en  grande  partie  par  les  fèces;  il  recommande  donc  l’emploi  du 
chlorure,  du  bromure  ou  de  l’iodure  suivant  le  cas  ; mais  quelques  auteurs 
ont  fait  remarquer,  et  ajuste  raison,  que  le  bromure  et  l’iodure  de  calcium 
étaient  des  sels  très  instables  qui  devaient  être  bannis  de  la  pratique  médicale. 

Toxicologie.  — Les  composés  du  calcium  sont  peu  actifs. 


État  naturel.  — Le  Jluorure  de  calcium  se  rencontre  en  petite  quantité 
dans  les  os  et  l’émail  des  dents. 


La  fluorine , chaux  fluatêe , spath- fluor  a pour  forme  primitive  un  octaèdre 


(1)  On  mélange  la  solution  étendue  avec  du  chlorhydrate  d'ammoniaque,  puis  avec 
un  très  léger  excès  d’ammoniaque  caustique.  Si  un  précipité  se  manifeste  il  faut 
ajouter  de  nouveau  du  chlorhydrate  d'ammoniaque  pour  le  faire  disparaître.  On 
verse  alors  de  l'oxalate  d’ammoniaque  dans  la  liqueur  limpide  jusqu'à  ce  que  ce 
réactif  ne  détermine  plus  de  précipité;  on  laisse  déposer  douze  heures  dans  un 
endroit  chaud,  puis  on  recueille  le  précipité  d’oxalate  et  on  le  soumet  au  traitement 
indiqué  plus  haut.  Les  eaux  de  lavage  doivent  être  recueillies  à part.  On  les  concentre 
par  l’évaporation,  avec  addition  d’un  léger  excès  d’acide  chlorhydrique  et  on  les 
réunit  à la  liqueur  filtrée.  La  magnésie  est  ensuite  précipitée  sous  la  forme  de  phos- 
phate ammoniaco-magnésien. 

Quand  la  chaux  et  la  magnésie  sont  unies  à l’acide  phosphorique  la  précipitation 
de  l’oxalate  de  chaux  doit  être  effectuée  en  présence  d’un  peu  d'acide  acétique  libre. 


FLUOHURE  DE  CALCIUM.  CaFF  = 78 


Fig.  410.  — Fluorine.  Fig.  411.  — Fluorine. 


Fig.  412.  — Fluorine. 
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régulier.  Ou  la  trouve  en  cubes,  en  octaèdres,  en  cubes  pviamidés, 
(fig.  410411-412).  Il  en  existe  des  variétés  concrétionnées,  d autres  a struc- 
ture compacte.  Elle  possède  un  clivage  facile  parallèlement  aux  laces  d< 
l’octaèdre.  Sa  densité  varie  de  3,1  à 3,2.  Sa  dureté  est  de  4;  elle  est  fusible. 
A chaud,  elle  devient  phosphorescente.  C’est  une  des  plus  belles  espèces 
minérales  par  le  volume  et  la  netteté  de  ses  cristaux  et  par  la  variété  et  la 
beauté  de  ses  couleurs  accidentelles  (violet,  vert,  jaune  de  \in,  etc.).  On  la 
trouve  essentiellement  dans  les  filons;  les  plus  beaux  cristaux  viennent  de 
Saxe.  Les  filons  du  Derbyshire  en  offrent  une  variété  largement  concretion- 
née,  à texture  vitreuse,  et  en  même  temps  fendillée  oii  I on  remarque  des 
zones  d’un  violet  très  agréable.  On  en  a fabriqué  divers  objets  de  luxe. 


Usages.  — On  l’emploie  pour  préparer  l’acide  fluorhydrique,  les  fluoruie* 
de  bore  et  de  silicium,  comme  fondant  dans  la  métallurgie,  surtout  dans 

celle  du  cuivre. 


CHLORURE  DE  CALCIUM.  CaCl1 2  = 111 

État  naturel.  — Le  chlorure  de  calcium  se  trouve  dans  un  certain  nombie 
d’eaux  minérales  et  dans  les  eaux  de  la  mer. 

Prép  vration.  — On  le  prépare  ordinairement  en  attaquant  le  carbonate  de 
calcium  par  l’acide  chlorhydrique.  On  obtient  à volonté  le  chlorure  de  cal- 
cium cristallisé  CaCl2,6H20,  le  chlorure  desséché  Cad2,  41UO  et  le  chlo- 
rure fondu  (1). 

Le  plus  souvent  le  chlorure  de  calcium  est  un  sous-produit  d une  autre 
opération. 


(1)  « Carbonate  de  chaux y.  ' . 

Acide  chlorhydrique  à 1.17 Q.  S. 

Projetez  le  carbonate  de  chaux  par  parties  dans  l’acide  chlorhydrique  étendu  de 
son  volume  d’eau,  aiin  d’éviter  une  trop  vive  effervescence;  filtrez  la  dissolution 
lorsque  l’action  de  l’acide  sur  un  excès  de  carbonate  de  chaux  sera  épuisée.  Evaporez  la 
liqueur  jusqu’à  siccité,  et  enfermez  le  produit  dans  des  flacons  hermétiquement  bou- 
chés. » On  obtient  ainsi  le  chlorure  de  calcium  desséché , CaCD,  4H20.  « Pour  obtenir 
le  chlorure  de  calcium  cristallisé  CaCl*,6II20  évaporez  la  dissolution  jusqu  a ce 
qu’elle  marque  bouillante  1,38  au  densimètre;  elle  donne  de  beaux  cristaux  par  le 
refroidissement.  Un  prépare  le  chlorure  de  calcium  fondu  en  introduisant  le  sel 
desséché  dans  un  creuset  de  terre,  dont  on  élève  progressivement  la  température, 
jusqu’à  ce  que  le  chlorure  de  calcium  subisse  la  lusion  ignée;  on  le  coule  sur  un 
marbre  poli.  » (Codex  1866.) 
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Propriétés  physiques.  — Le  chlorure  de  calcium  cristallisé  se  présente 
sous  la  forme  de  prismes  à G pans  incolores,  d’une  saveur  amère  et  contenant 
6 molécules  d’eau,  soit  0,49.  L’eau  à la  température  ordinaire  en  dissout 
15  fois  son  poids;  la  solution  saturée  à l’ébullition  bout  à 179°, 5.  Il  abaisse 
notablement  la  température  de  l’eau  dans  laquelle  on  le  dissout;  et  quand  on 
le  mélange  avec  de  la  neige,  il  produit  un  froid  capable  de  congeler  le  mer- 
cure. Il  est  soluble  dans  l’alcool  ; dans  le  vide,  il  perd  4 molécules  d’eau. 
Quand  on  le  chauffe,  il  subit  la  fusion  aqueuse  et  il  abandonne  2 molécules 
d’eau  à 200°  (chlorure  desséché)  ; il  ne  devient  anhydre  qu’au  rouge,  en 
éprouvant  la  fusion  ignée.  La  chaleur  ne  le  décompose  pas. 

Le  chlorure  de  calcium  anhydre  est  blanc,  extrêmement  déliquescent,  très 
soluble  dans  l’alcool.  Quand  on  lui  ajoute  une  petite  quantité  d'eau,  on 
observe  une  élévation  de  température  due  à la  formation  de  l’hydrate  CaCL, 
6Ii"0,  puis  par  suite  de  la  solution  de  cet  hydrate,  il  y a abaissement  de  la 
température.  11  absorbe  plus  que  son  poids  d’ammoniaque,  en  formant  une 
combinaison  représentée  par  la  formule  CaCl‘,8AzlI:i;  aussi  ne  peut-il 
servir  à la  dessiccation  de  ce  gaz. 

Conservation.  — « Le  chlorure  de  calcium  est  extrêmement  avide  d’hu- 
midité, et  doit  être  conservé  dans  des  flacons  bouchés  avec  beaucoup  de 
soin.  » (Codex.) 

Réactif.  — - Il  sert  à la  préparation  du  phosphate  bicalcique  et  du  carbo- 
nate de  calcium  précipité. 

Essai.  — Il  peut  être  altéré  par  du  cuivre,  du  fer,  de  la  magnésie.  Il  doit 
être  neutre  aux  réactifs  colorés.  Le  fer  et  le  cuivre  se  recherchent  au  moyen 
de  leurs  caractères  ordinaires.  Pour  rechercher  la  magnésie,  on  précipite  la 
chaux  par  un  excès  d’oxalate  d’ammoniaque;  on  filtre  et  on  ajoute  ensuite 
du  phosphate  de  soude  aux  liqueurs;  par  l’agitation,  il  se  produit  un  dépôt 
de  phosphate  ammoniaco-magnésien. 

Usages  médicaux.  — En  solution  très  concentrée,  le  chlorure  de  calcium 
est  caustique;  à haute  dose,  en  solution  étendue,  c’est  un  purgatif  inusité, 
car  il  est  dangereux;  à faible  dose,  en  solution  étendue  (0,50  ou  1 gramme 
dans  100  grammes  d’eau  simple  ou  édulcorée),  on  l'administre  à la  dose  de 
0,20  à 2 grammes  par  jour  dans  le  rachitisme,  la  scrofule,  la  phtisie,  pour 
la  consolidation  de  la  fracture  des  os  ; dans  ce  dernier  cas,  il  est  bon  de 
donner  en  même  temps  les  phosphates  alcalins.  On  emploie  le  chlorure  de 
calcium  pour  la  fabrication  des  eaux  minérales  artificielles. 

Toxicologie.  — 3 grammes  de  chlorure  de  calcium  fondu  dissous  dans 
40  grammes  d’eau  et  injectés  dans  une  veine  d’une  patte  postérieure  chez  un 
chien  ont  produit  une  mort  foudroyante.  Comme  tous  les  sels  de  calcium,  ce 
sel  est  un  poison  musculaire. 


OXYDE  DE  CALCIUM  OU  CHAUX 
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BROMURE  DE  CALCIUM.  BrCa 

Le  bromure  de  calcium  s’obtient  par  l'action  de  l acide  bromhydrique  sur 
le  carbonate  calcique  : c’est  un  sel  blanc,  cristallin,  déliquescent,  soluble 
dans  l'alcool  ; il  se  décompose  facilement  à l’air,  ce  qui  exclut  son  emploi 
de  la  thérapeutique. 


IODURE  DE  CALCIUM.  l1 2Ca 

On  le  prépare  comme  le  bromure  ou  en  décomposant  l'induré  ferreux  par 
la  chaux;  c’est  un  sel  blanc,  déliquescent,  soluble  dans  l’alcool,  encore  plus 
altérable  que  le  bromure  ; il  doit  donc  être  absolument  banni  des  usages 
médicaux. 


OXYDE  DE  CALCIUM  ou  CHAUX 


CaO  = 56 

Préparation.  — 1°  On  le  prépare  le  plus  souvent  par  la  calcination  du  car- 
bonate de  chaux  ; pour  les  usages  pharmaceutiques,  on  emploie  le  marbre 
blanc  statuaire  (1). 

Dans  cette  opération,  la  carbonate  de  chaux  se  décompose  sous  l'influence 
de  la  chaleur  : l’acide  carbonique  se  dégage  et  la  chaux  reste  : si  l’on  se 
contentait  de  chauffer  le  carbonate  de  chaux  dans  un  creuset,  l’on  n’arrive- 
rait pas  à décarbonater  complètement  ; l’acide  carbonique  mis  en  liberté 
par  la  chaleur,  restant  en  partie  dans  le  creuset,  se  combinerait  de  nouveau 
avec  la  chaux  quand  on  laisserait  refroidir. 


(1)  Codex  1866.  « Chaux  vive.  — 

Carbonate  de  chaux  (marbre  blanc  statuaire) Q.  V. 

Cassez  le  marbre  par  petits  fragments  que  vous  placerez  alternativement  avec  des 
charbons,  sur  une  grille  dans  le  laboratoire  d’un  fourneau  à réverbère  muni  d’un 
bon  tirage.  Allumez  le  feu  par  dessous,  et  portez  le  carbonate  à la  température 
rouge  que  vous  maintiendrez  jusqu’à  ce  qu’il  soit  complètement  décomposé.  Lorsque 
le  fourneau  sera  presque  refroidi,  enlevez  les  fragments  de  chaux  et  enlèrmez-les 
rapidement  dans  des  flacons  bien  bouchés.  Si  l’opération  a été  bien  conduite,  la 
chaux  qui  en  provient  doit  se  dissoudre  sans  effervescence  dans  l’acide  chlorhydrique 
étendu.  » 
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Dans  l’industrie,  on  opère  d'une  manière  analogue  ; les  fours  employés 
sont  de  deux  sortes,  les  uns  sont  intermittents,  les  autres  sont  continus  ; ces 
derniers  sont  encore  désignés  sous  le  nom  de  fours  coulants  ; dans  quelques- 
uns  le  calcaire  et  le  combustible  sont  mélangés  par  couches  ; dans  d’autres 
le  combustible  est  distinct  du  calcaire. 

En  calcinant  de  l’azotate  calcique,  on  obtient  de  la  chaux  vive. 

3°  Si  l’on  veut  obtenir  de  la  chaux  vive  en  poudre  impalpable,  il  faut  pré- 
parer de  la  chaux  par  les  procédés  ordinaires,  l’éteindre  avec  de  l’eau,  tamiser 
la  poudre  obtenue,  et  calciner  de  nouveau  dans  un  creuset. 

Propriétés  physiques.  — La  chaux  est  une  substance  blanche,  amorphe, 
sa  densité  est  de  2,3.  Elle  est  soluble  dans  779  parties  d’eau  àl5°et  dans 
1 650  parties  d’eau  bouillante.  Elle  est  infusible  ; portée  au  rouge  blanc, 
elle  devient  très  éclairante. 

Propriétés  chimiques.  — Abandonnée  à l’air,  elle  en  absorbe  l’humidité  et 
l’acide  carbonique,  tombe  en  poudre  et  donne  un  mélange  d’hydrate  et  de 
carbonate. 

Quand  on  la  met  en  contact  avec  une  petite  quantité  d’eau,  elle  l’absorbe, 
produit  un  dégagement  considérable  de  chaleur  (300°),  volatilise  une  partie 
de  l’eau  et  se  transforme  en  hydrate  CalP’O1 2.  Cet  hydrate  porte  le  nom  de 
chaux  délitée  et  de  chaux  éteinte  (1);  il  est  pulvérulent  et  absorbe  avec 
facilité  l’acide  carbonique.  La  chaleur  le  transforme  en  chaux  vive. 

La  chaux  se  combine  facilement  avec  le  sucre  de  canne,  avec  lequel  elle 
donne  des  saccharates  ou  saccharosides.  Ces  composés  sont  très  solubles 
dans  l’eau. 

Dosages.  — La  chaux  peut  être  dosée  par  un  procédé  acidimétrique. 

Conservation  et  essai.  — « La  chaux  destinée  aux  usages  pharmaceutiques 
doit  être  bien  vive,  récemment  préparée  et  ne  pas  produire  une  efferves- 
cence trop  marquée  au  contact  des  acides;  on  doit  la  conserver  dans  des  fla- 
cons bouchés  et  placés  dans  un  endroit  sec.  » (Codex  1884.) 


(1)  « Chaux  vive 100  gr. 

Eau  pure environ  40  gr. 

Placez  la  chaux  vive  dans  une  terrine  en  grès,  et  arrosez-la  avec  l’eau  que  vous 
laisserez  tomber  peu  à peu,  et  sous  forme  de  filet  très  mince,  à mesure  qu'elle  sera 
absorbée  et  solidifiée. 

La  masse  s’échauffe,  se  fendille,  dégage  d’abondantes  vapeurs  aqueuseset  se  trans- 
forme enfin  en  une  poudre  blanche  très  fine  connue  sous  le  nom  de  chaux  éteinte , ou 
chaux  hydratée.  Tamisez-la  rapidement  et  conservez-la  dans  un  flacon  bien  bouché.  » 
(Codex  1884.) 
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Quand  elle  est  préparée  avec  des  calcaires  magnésiens  ou  des  marbres 
colorés,  elle  peut  contenir  de  la  silice,  de  la  magnésie,  de  l’oxyde  de  fer. 

Le  produit  industriel  est  mélangé  de  sel  terreux,  de  sable,  de  fer,  d’ar- 
gile, etc. 

L’eau  de  chaux  conservée  dans  des  flacons  de  verre  plombeux  peut  dis- 
soudre une  quantité  notable  d’oxyde  de  plomb,  dont  la  présence  est  décelée 
par  l’acide  sulfhydrique. 

Usages.  — La  chaux  sert  à la  préparation  de  la  potasse  caustique,  de  l’am- 
moniaque, du  chlorure  de  chaux,  du  gaz  de  l’éclairage.  Elle  est  employée 
pour  faire  les  mortiers  et  les  ciments,  pour  l’épilage  des  peaux,  etc. 

Usages  médicaux.  — F ormes  pharmaceutiques . 

Eau  de  chaux.  Eau  de  chaux  seconde  (1,285/1000). 

Sirop  de  chaux. 

Pommade  des  frères  Mahon  contre  la  teigne  (10/105). 

Liniment  ou  savon  calcaire. 

Glycéré  de  sucrate  de  chaux. 

Liniment  saccharo-calcaire. 

L’eau  de  chaux  s’emploie  contre  les  diarrhées  rebelles  et  surtout  avec 
succès  contre  la  diarrhée  infantile.  La  dose  pour  les  adultes  peut  aller  jus- 
qu’à 500  grammes  par  jour;  chez  les  jeunes  enfants,  on  en  donne  souvent 
50  grammes  et  l’on  peut  aller  jusqu’à  100  grammes. 

L’eau  de  chaux  est  un  bon  dissolvant  des  membranes  croupales  ; elle  les 
dissout  mieux  que  les  solutions  de  potasse,  mais  moins  bien  que  l’acide 
lactique. 

Le  liniment  oléo-calcaire  a été  employé  avec  succès  contre  les  brûlures  aux 
trois  premiers  degrés.  Ce  liniment  est  encore  employé  avec  grand  avantage 
pour  calmer  les  démangeaisons  cruelles  de  quelques  maladies  dartreuses.  A 
l’extérieur,  l’eau  de  chaux  est  employée  à titre  de  solution-alcaline  faible. 

La  chaux  vive  a quelquefois  été  employée  seule  comme  caustique  et  pour 
produire  des  bains  de  vapeur  en  versant  sur  elle  de  l’eau. 
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On  connaît  quatre  combinaisons  de  soufre  et  de  calcium,  CaS,  CaS2,  CaS1 
■et  CaS3.  Les  combinaisons  des  sulfures  avec  l’oxyde  ont  été  étudiées  par  Rose. 


MONOSULFURE  DE  CALCIUM.  CaS  = 72 

Préparation.  — Le  sulfure  de  calcium  pur  se  prépare  en  chauffant  forte- 
ment, dans  un  creuset  couvert  et  bien  luté,  un  mélange  de  100  parties  de 
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gypse  statuaire  calciné,  réduit  en  poudre  fine  et  15  parties  de  noir  de 
fumée  : 

S04Ca  + 4C  = 4 CO  + CaS. 

Propriétés.  — Le  hionosulfure  de  calcium  est  blanc,  amorphe,  très  peu 
soluble  dans  l’eau  froide  ; l’eau  bouillante  le  décompose.  Sa  réaction  est  alca- 
line. Exposé  au  préalable  à la  lumière,  il  reste  lumineux  à l’obscurité.  Bec- 
querel a étudié  dans  quelles  conditions  il  fallait  opérer  pour  obtenir  ce 
résultat  au  maximum  et  des  teintes  différentes. 

Usages  médicaux.  — Inusité  à cause  de  son  altérabilité. 

SULFHYDRATE  DE  SULFURE  DE  CALCIUM 

On  donne  ce  nom  au  produit  obtenu  en  faisant  passer  un  courant  d’acide 
sulfhvdrique  dans  un  lait  de  chaux,  jusqu’à  ce  que  l’absorption  cesse  complè- 
tement ; la  masse  prend  souvent  une  coloration  gris  bleuâtre  due  à la  sul- 
furation du  fer  mélangé  à la  chaux. 

Il  est  employé  comme  épilatoire.  Une  couche  de  1 à 2 millimètres  d’épais- 
seur de  cette  bouillie  appliquée  pendant  5 à 4 minutes  sur  la  peau,  la  dé- 
pouille de  toute  production  pileuse  et  le  plus  souvent  sans  causer  d’irritation. 

Ce  corps  peut  également  servir  au  traitement  de  la  teigne  ; dans  ce  cas,  il 
faut  le  laisser  pendant  plusieurs  heures  en  contact  avec  le  cuir  chevelu. 

QUINTISULFURE  DE  CALCIUM.  CaS3  = 200 

Préparation.  — On  n’a  pas  isolé  le  quintisulfure  de  calcium  à l’état  de 
pureté  : on  en  prépare  d’impur  par  le  procédé  suivant  : 

« Sulfure  de  calcium  impur.  Foie  de  soufre  calcaire. 


Fleur  de  soufre 100  gr. 

Chaux  hydratée 300  gr. 

Eau 500  gr. 


Opérez  le  mélange  des  substances  dans  une  terrine  vernissée;  faites  bouillir 
jusqu’à  ce  qu’une  petite  quantité  de  cette  matière  versée  sur  une  surface 
froide  se  prenne  en  masse  solide  par  le  refroidissement.  Coulez  la  masse 
sur  un  marbre  et  dès  qu'elle  sera  solidifiée,  brisez-la  en  fragments  que  vous 
conserverez  dans  des  bocaux  soigneusement  bouchés.  » (Codex  1866.) 

Ce  produit  est  verdâtre,  assez  soluble  dans  l’eau  ; il  est  composé  de  poly- 
sulfure  de  calcium,  de  chaux  et  d’hyposulfite  de  chaux. 

Pour  préparer  le  sulfure  de  chaux  liquide,  on  éteint  14  parties  de  chaux 
vive  dans  150  parties  d’eau  ; on  ajoute  39  parties  de  soufre  et  on  fait  bouillir 
pendant  une  heure,  en  remplaçant  l’eau  qui  s’évapore,  à mesure  de  sa  dispari- 
tion. La  liqueur  filtrée  doit  avoir  une  densité  de  1,16. 


CHLORURE  DE  CHAUX  SEC 


867 


Usages  médicaux.  — Le  sulfure  de  calcium  a été  recommandé  au  commen- 
cement de  ce  siècle  contre  la  phtisie  scrofuleuse.  C’est  un  succédané  des 
sulfures  alcalins,  auxquels  on  n’accorde  aujourd’hui  que  des  propriétés  sti- 
mulantes et  antiparasitaires.  On  l’a  employé  contre  la  gale  sous  le  nom  de 
poudre  de  Pyhorel.  On  en  fait  des  bains,  des  pommades  et  des  liniments  : 
en  bains,  il  a l’inconvénient  d’abandonner  un  dépôt  calcaire. 


CHLORURE  DE  CHAUX  SEC.  CaOCl2? 

Synonymie.  — Ilypochlorite  de  chaux. 

L’hypochlorite  de  chaux  pur  n’a  pas  été  isolé  ; le  produit  commercial  est 
un  mélange  d’hypochlorite,  de  divers  sels  de  chaux  et  surtout  de  chlorure 
de  calcium. 

Préparation.  — On  obtient  l’hypochlorite  de  chaux  en  faisant  passer  un 
courant  de  chlore  dans  un  lait  de  chaux  ou  sur  de  la  chaux  éteinte  pulvé- 
risée  i 

CaO  + Cl2  = CaOCl2. 

La  réaction  doit  se  faire  en  présence  d’un  excès  de  chaux  et  avec  lenteur, 
pour  éviter  la  formation  du  chlorate  de  chaux. 

Propriétés.  — « Le  chlorure  de  chaux  se  présente  sous  la  forme  d’une 
poudre  blanche,  exhalant  une  forte  odeur  de  chlore,  d’une  saveur  âcre  et 
piquante,  incomplètement  soluble  dans  l’eau.  Il  doit  marquer  au  minimum 
90°  chlorométriques.  Il  attire  l’humidité  et  doit  être  conservé  dans  des  vases 
bien  bouchés  et  à l’abri  de  la  lumière.  » (Codex  1884.) 

Il  est  très  peu  stable  ; les  acides  les  plus  faibles  le  décomposent  en  déga- 
geant du  chlore  : 

CaOCl2  + CO2  = C03Ca  + 2 CL 

La  chaleur  l’altère  rapidement;  si  l’on  fait  bouillir  sa  dissolution,  il  se 
transforme  en  chlorate  de  chaux  et  en  chlorure  de  calcium  : 

3 CaOCl2  = (C103)2Ca  + 5 CaCl2. 

Si  la  solution  est  concentrée,  il  y a en  même  temps  dégagement  d’oxygène  : 

CaOCl2  = CaCl2  + O. 

Cette  dissolution  est  détruite,  même  à froid,  avec  dégagement  d’oxygène 
par  le  bioxyde  de  manganèse  et  par  les  oxydes  ferrique,  cuivrique  et  mer- 
curique. 
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Dosage.  — Voir  Acide  hypochloreux,  p.  364. 

Essai.  — On  doit  titrer  le  chlorure  de  chaux  et  ensuite  vérifier  s’il  ne 
contient  pas  d’arsenic  dont  la  présence  a été  constatée  à plusieurs  reprises 
par  Garnier. 

Usages.  — Le  chlorure  de  chaux  est  employé  comme  désinfectant,  comme 
oxydant  et  comme  source  de  chlore. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

En  nature. 

Soluté  aqueux  titrant  S200°  chlorométriques. 

Pilules  (0er,05)  (Excipient  vaseline  et  poudre  de  guimauve). 

Nissen  a constaté  sa  valeur  comme  antiseptique  à la  dose  de  1 à 2 grammes; 
il  détruit  très  rapidement  le  bacille  typhique,  le  charbon  bactéridien,  etc. 

Pour  les  emplois  voy.  Usages  médicaux  du  chlore,  p.  346. 

Toxicologie.  — Voy.  Toxicologie  de  l'acide  hypochloreux. 

M.  Schutzenberger  a signalé  les  inconvénients  produits  par  l’emploi  de 
solutions  trop  concentrées  de  ce  sel  chez  les  blanchisseuses  : accidents  cuta- 
nés, douleurs,  contractures  des  mains  et  des  bras,  etc. 


PHOSPIIURE  DE  CHAUX 

Sous  ce  nom  on  désigne  un  corps  brun  de  composition  complexe,  qui 
dégage  des  hydrogènes  phosphorés  quand  on  le  met  en  contact  avec  l’eau. 

Pour  le  préparer,  on  fait  arriver  des  vapeurs  de  phosphore  sur  du  carbo- 
nate de  chaux  chauffé  au  rouge.  Le  plus  souvent  on  place  à la  partie  infé- 
rieure d’un  grand  creuset  un  vase  contenant  du  phosphore  ; au-dessus  on 
dispose  des  bâtons  de  craie  ; le  creuset  est  placé  dans  un  fourneau  dont  la 
grille  est  percée  de  manière  à laisser  enfoncer  le  creuset  assez  pour  que  le  phos- 
phore se  trouve  sous  la  grille  ; on  chauffe  ; la  craie  est  d’abord  portée  au 
rouge,  puis  le  phosphore  chauffé  par  réverbération  se  volatilise. 


SULFATE  DE  CALCIUM 

S = 32  = 23,53 
SCPCa  = 120  O1  = 64  = 29,41 
Ca  = 40  = 47,06 
136  100,00 


Synonymie.  — Sulfate  de  chaux,  sulfate  calcique. 

État  naturel.  — A.  Chaux  sulfatée  anhydre  ou  anhydrite.  Sa  forme  pri- 
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mitive  est  un  prisme  droit  rectangulaire  : on  la  trouve  en  prismes  octo- 
gones , mais  les  cristaux  sont  rares  et  elle  se  présente  surtout  en  masses 
lamellaires  ou  saccharoïdes.  Sa  densité  est  2,9  ; sa  dureté  est  de  3,5.  Elle  a 
deux  axes  de  double  réfraction.  Elle  est  rarement  blanche,  presque  toujours 
d’un  gris  bleuâtre  ou  un  peu  violette.  Une  variété  sub-lamellaire  et  d un 
bleu  céleste  est  employée  sous  le  nom  de  marbre  bleu  de  Wurtemberg . En 
Pologne,  on  en  trouve  une  variété  formée  de  petites  masses  fibreuses  re- 
pliées sur  elles-mêmes  et  nommées  pierre  de  tripes.  En  Italie,  on  en  trouve 
une  variété  uniformément  imprégnée  de  quartz,  susceptible 
d’un  beau  poli,  et  employée  sous  le  nom  de  marbre  de  Ber- 
game. 

L’anhydrite  se  trouve  dans  les  anciens  terrains  de  sédiment; 
elle  accompagne  très  souvent  les  dépôts  salifères  de  ces  mêmes 
terrains. 

La  muriacite  est  un  mélange  d’anhydrite  et  de  chlorure  de 
sodium. 

B.  Chaux  sulfatée  hydratée  ou  gypse.  SCPCa,2H20. 

La  forme  primitive  est  un  prisme  rectangulaire  unoblique 
(fig.  413);  sa  base  est  inclinée  de  113°  sur  la  hauteur.  Sa  den- 
sité varie  de  2,3  à 2,4.  Sa  dureté  est  de  2.  La  chaleur  lui  fait 
perdre  son  eau  et  la  transforme  en  plâtre.  Elle  se  clive  très  facilement 
parallèlement  aux  pans  latéraux  du  prisme  primitif. 

âLe  gypse  a beaucoup  de  tendance  à cristalliser  : on  le  trouve 
souvent  en  tables  rhomboïdales  biselées  sur  leurs  bords,  quelque- 
fois accolées  deux  à deux  et  pénétrées  avec  hémitropie.  Souvent 
aussi,  cette  espèce  affecte  la  forme  de  lentilles  simples  ou  gémi- 
nées. Par  le  clivage,  ces  dernières  donnent  des  sections  qui  res-, 
semblent  à des  fers  de  lance  (fig.  414)  et  se  trouvent  surtout  à 
Montmartre.  *En  masse,  le  gypse  a presque  toujours  une  texture 
cristalline  qui  peut  être  fibreuse,  laminaire,  lamellaire,  saccha- 
Fig.  414.  roïde,  compacte;  quand  ces  deux  dernières  variétés  ont  une  belle 
ferdeTanc^  teinte  blanche,  on  les  utilise  sous  le  nom  d 'albâtre  gypseux  et 
d 'albastrite. 

L’argile,  l’oxyde  de  fer,  les  calcaires  peuvent  lui  communiquer  des  teintes 
diverses. 

Il  se  trouve  en  amas  stratifiés,  en  nids,  en  veines,  dans  plusieurs  terrains 
de  sédiment,  notamment  dans  le  trias  où  il  accompagne  le  sel  gemme  et 
dans  le  terrain  tertiaire.  Il  existe  des  masses  irrégulières  de  gypse  métamor- 
phique dans  le  voisinage  de  certaines  roches  d’éruption.  Le  gypse  de  Mont- 
martre près  Paris,  qui  dépend  de  la  formation  tertiaire  est  calcarifère  et  doit 
à ce  mélange  de  produire,  par  la  cuisson,  un  plâtre  d’une  qualité  supé- 


Fig.  413. 
Gypse. 
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rieure.  Les  variétés  cristallisées  ou  fibreuses  se  trouvent  surtout  au  sein 
d’argiles  et  de  marnes  de  plusieurs  époques. 

Préparation.  — 1°  On  peut  décomposer  le  chlorure  de  calcium  ou  un 
autre  sel  calcique  soluble  par  un  sulfate  soluble.  On  obtient  ainsi  le  sulfate 
calcique  hydraté. 

2°  Le  produit  commercial  désigné  sous  le  nom  de  plâtre  est  du  sulfate  de 
chaux  anhydre  ; pour  qu’il  soit  de  bonne  qualité,  il  faut  qu’il  renferme  une 
certaine  proportion  de  substances  étrangères. 

Pour  obtenir  le  plâtre,  on  prend  du  gypse  ; avec  les  gros  morceaux,  on 
forme  une  voûte  sur  laquelle  on  place  les  morceaux  de  moindres  dimensions  ; 
on  allume  du  feu  sous  la  voûte;  sous  l'influence  de  la  chaleur  le  gypse  se 
déshydrate  et  fournit  le  plâtre,  mais  la  répartition  de  la  chaleur  ne  peut  se 
faire  ainsi  d’une  manière  uniforme  ; une  certaine  quantité  de  gypse  est  inal- 
térée et  d’autres  parties  trop  chauffées  jouent  le  rôle  de  substances  étran- 
gères nécessaires  à la  bonne  qualité  du  plâtre. 

Propriétés  physiques.  — Le  sulfate  de  chaux  est  légèrement  amer,  inco- 
lore. Sa  densité  est  2,51.  Son  maximum  de  solubilité  a lieu  à 35°  ; 1000  par- 
ties d’eau  en  dissolvent  alors  2,5.  Il  est  complètement  insoluble  dans  l’al- 
cool. Il  est  soluble  dans  l’hvposulfite  de  soude,  un  peu  soluble  dans  les  sels 
ammoniacaux  (Cohn). 

Sous  l’influence  de  la  chaleur,  il  commence  par  se  déshydrater,  puis  il  fond 
et  donne  un  produit  qui  ressemble  à l’anhydrite. 

Propriétés  chimiques.  — Le  sulfate  de  chaux  qui  est  devenu  anhydre  sous 
l’influence  d’une  température  de  100-115°  peut  ensuite,  quand  il  est  mis  en 
contact  avec  l’eau,  reprendre  les  deux  molécules  que  la  chaleur  lui  avait  fait 
perdre  et  en  reprenant  cette  eau,  il  redevient  cristallin  et  se  prend  en  masse 
en  augmentant  de  volume,  ce  qui  lui  permet  de  prendre  plus  facilement  les 
empreintes  des  objets  dans  lesquels  on  le  moule  ; en  même  temps,  il  y a 
une  élévation  notable  de  température  ; après  1/4  d’heure  environ,  il  se  prend 
en  une  masse  compacte  ; l’opération  qui  consiste  à hydrater  ainsi  le  plâtre 
cuit  s’appelle  le  gâchage.  Lorsque,  dans  la  cuisson  du  plâtre,  on  atteint  la 
température  de  160°,  il  ne  peut  plus  reprendre  son  eau  de  cristallisation 
qu’avec  une  grande  lenteur,  et  lorsqu’il  a été  calciné  au  rouge  cerise,  il  ne 
fait  plus  du  tout  prise  avec  l'eau. 

L’acide  sulfurique  le  dissout  et  forme  un  bisulfate  que  l’eau  décompose.  — 
Quand  le  plâtre  est  gâché  avec  une  eau  chargée  de  gomme  ou  de  gélatine,  on 
obtient  un  produit  présentant  plus  de  dureté  et  susceptible  de  recevoir  le 
poli  ; il  porte  alors  le  nom  de  stuc  et  est  employé  dans  l’ornementation 
architecturale,  mais  on  ne  peut  en  faire  usage  que  dans  des  endroits  exempts 
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d’humidité.  On  obtient  un  plâtre  doué  d’une  certaine  dureté,  et  plus  a 1 abri 
des  influences  hygrométriques,  en  gâchant  le  plâtre  cuit  avec  de  1 eau  chargée 
d’un  dixième  d’alun,  le  soumettant,  après  solidification,  à une  nouvelle  cal- 
cination, un  peu  plus  forte  que  la  première  et  le  gâchant  ensuite  avec  de 
l’eau  ; on  obtient  ainsi  le  plâtre  aluné.  On  peut  encore  augmenter  la  durete 
du  plâtre  en  le  silicatant  ou  en  le  mélangeant  à de  la  chaux  et  l’imprégnant 
ensuite  de  sulfates  de  fer  ou  de  zinc  (Juliie). 

En  présence  de  certaines  substances  organiques,  le  sulfate  de  chaux  est 
ramené  à l’état  de  sulfure  de  calcium. 


Réactif.  — La  solution  de  sulfate  de  chaux  sert  de  réactif  pour  les  sels  de 
strontiane  et  de  baryte. 

Usages.  — Le  plâtre  sert  comme  mortier  et  pour  faire  des  moulages.  II 
est  très  employé  comme  engrais  et  réussit  surtout  dans  la  culture  des  légumi- 
neuses. 


Usages  médicaux.  — En  médecine,  le  plâtre  est  souvent  employé  pour 
faire  des  bandages  et  des  appareils  inamovibles.  Pour  cet  usage,  il  faut 
employer  du  bon  plâtre  à modeler. 

Knagges  l’a  employé  en  solution  contre  les  convulsions  infantiles  de  la 
dentition  à doses  très  faibles  (1  milligramme  par  heure  au-dessous  d’un  an). 


SULFITE  DE  CHAUX 

SOsCa  = 120 

Préparation.  — Le  Codex  de  1866  le  faisait  préparer  en  soumettant  à l’ac 
tion  d’un  courant  de  gaz  sulfureux  des  pains  de  craie  humectés  d’eau  (1). 


(1)  « Carbonate  de  chaux 1000  gr. 

Acide  sulfurique  à 1,84  1000  gr. 

Charbon  végétal  en  poudre Q.  S. 


Délayez  le  charbon  dans  l'acide  sulfurique  de  manière  à en  faire  une  pâte  presque 
solide;  introduisez  cette  pâte  dans  un  matras  de  verre  placé  sur  un  bain  de  sable; 
adaptez-y  un  tube  deux  fois  courbé  à angle  droit  pour  faire  arriver  le  gaz  dans  un 
flacon  de  lavage  contenant  une  petite  quantité  d’eau;  faites  partir  de  ce  flacon  un 
deuxième  tube  semblablement  courbé,  destiné  à porter  le  gaz  au  fond  d’un  bocal  de 
verre  ou  d’un  pot  de  grès.  L'appareil  étant  ainsi  disposé,  prenez  des  pains  de  craie, 
trempez-les  pendant  quelques  instants  dans  l’eau,  et  après  les  avoir  réduits  en  frag- 
ments de  la  grosseur  du  doigt,  placez-les  dans  le  vase  qui  termine  l'appareil.  Chauf- 
fez ensuite  graduellement  le  mélange  d’acide  et  de  charbon,  et  soutenez  la  chaleur 
jusqu’à  ce  que  le  dégagement  de  gaz  cesse.  Si  l’on  s’apercevait  dans  le  courant  de 
l’opération,  que  du  gaz  sulfureux  passât  sans  être  absorbé,  on  ajouterait  une  nou- 
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Propriétés.  — Le  sulfite  de  chaux  est  incolore  ou  légèrement  jaune.  Il  se 
dissout  dans  800  lois  son  poids  d’eau  froide  et  bien  plus  facilement  en  pré- 
sence d’un  excès  d’acide  sulfureux.  Il  cristallise  alors  en  aiguilles  hexago- 
nales contenant  2Il20.  A l’air  il  s’oxyde  et  se  change  en  sulfate.  La  chaleur 
le  transforme  en  un  mélange  de  sulfate  de  chaux  et  de  sulfure  de  calcium. 

Dosages.  — On  le  dose  comme  l'acide  sulfureux  par  la  liqueur  d’iode  et 
d’amidon.  (Voy.  p.  312.) 

Le  D* 1  Blarez  a donné  un  procédé  volumétrique  pour  obtenir  le  poids  de 
chaux  et  les  quantités  d’acide  sulfureux  combiné,  à demi  combiné  et  libre. 

Usages  médicaux.  — 11  a les  mêmes  propriétés  que  le  sulfite  de  soude  ; il 
est  d’un  usage  plus  difficile  à cause  de  son  insolubilité.  En  industrie  il  est 
employé  dans  la  préparation  de  la  cellulose. 


AZOTATE  DE  CALCIUM.  (Az03)aCa 

Ce  corps  se  trouve  dans  les  matériaux  salpêtrés  et  dans  quelques  sources. 
On  l’obtient  en  attaquant  le  carbonate  de  chaux  par  l’acide  azotique.  Il 
cristallise  en  longs  prismes  hexagonaux,  déliquescents,  solubles  dans  l’al- 
cool. La  chaleur  le  décompose  et  donne  un  résidu  de  chaux  vive. 


PHOSPHATE  MONOCALCIQUE 

(POt)2CaHi,2HîO  — 270 

Synonymie.  — Bi-phosphate  de  chaux,  phosphate  acide  de  chaux,  phos- 
phate di-acide  de  calcium. 

Préparation.  — 1°  Le  Codex  le  fait  préparer  en  attaquant  les  os  par  l’acide 
sulfurique  (1). 


vellc  quantité  de  craie  humectée.  Lorsque  l'opération  sera  terminée,  séparez  le  sul- 
fite de  la  craie  non  saturée.  Celle-ci  qui  occupe  toujours  la  partie  supérieure  se  dis- 
tingue à sa  couleur  blanc  mat  et  au  peu  de  cohésion  qu’elle  conserve.  Le  sulfite,  au 
contraire,  a acquis  beaucoup  de  dureté  et  une  teinte  d’un  gris  jaunâtre.  On  pulvé- 
rise le  sulfite  et  on  le  conserve  pour  l'usage.  » (Codex  1860.) 


(1)  « Os  calcinés  à blanc 600  gr. 

Acide  sulfurique  officinal 500  gr. 

Eau  distillée Q.  S. 


Réduisez  les  os  en  poudre  fine;  délayez  cette  poudre  dans  deux  fois  son  poids  d’eau 
de  manière  à en  faire  une  bouillie  bien  homogène,  sur  laquelle  vous  verserez  peu  à 
peu  l’acide  sulfurique,  en  agitant  continuellement  avec  une  spatule  en  bois.  La  masse 
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2°  MM.  C no  la  s et  Duciier,  après  avoir  constaté  que  le  phosphate  mielleux 
du  commerce  contenait  un  grand  excès  d’acide  phosphorique  libre,  qui  îen- 
dait  ce  produit  inacceptable  pour  les  usages  médicaux,  ont  proposé  de  le 
préparer  en  saturant  l’acide  phosphorique  par  le  phosphate  tricalcique  géla- 
tineux; on  ajoute  alors  un  léger  excès  d’acide  phosphorique,  le  phosphate 
monocalcique  n’étant  soluble  que  dans  l’eau  acide  ; on  filtre  et  on  lait  cris- 
talliser. 

M.  Crinon  préfère  employer  le  phosphate  bicalcique  gélatineux . 

Propriétés.  — Ce  sel  cristallise  en  tables  rhomboïdales  ; l’eau  le  dissocie 
facilement  en  acide  phosphorique  et  phosphate  bicalcique. 

La  présence  de  ce  sel  est  incompatible  avec  celle  des  azotates  (An- 
douard). 

Dosage. — Dans  les  engrais,  on  a à doser  l’acide  phosphorique  qui  se 
trouve  sous  forme  de  chacun  des  trois  phosphates  calciques.  Le  phosphat  e 
mono-calcique  est  soluble  dans  l’eau. 

Essai.  — Pour  vérifier  ce  sel,  il  faut  non  seulement  doser  1 acide  phospho- 
rique, mais  aussi  la  chaux. 

Usages  médicaux.  — Il  est  employé  en  thérapeutique  sous  forme  de 
solution  et  de  sirop  (0°r,2o0  de  phosphate  bicalcique  pour  20  grammes). 


PHOSPHATE  BICALCIQUE 

P0*Ca"H,2II20  = 172 


Synonymie.  — Phosphate  neutre  de  chaux.  Phosphate  mono-acide. 


s’échauffera,  laissera  dégager  beaucoup  d’acide  carbonique  et  deviendra  presque 
solide.  Ramenez-la,  par  une  nouvelle  addition  d’eau,  àl’état  de  pâte  liquide,  et  aban- 
donnezda  au  repos  pendant  vingt-quatre  heures.  Au  bout  de  ce  temps,  délayez-la 
avec  soin  et  à plusieurs  reprises  dans  l’eau  bouillante.  Jetez  le  tout  sur  une  toile  et 
lavez  le  résidu  jusqu’à  ce  que  le  liquide  qui  s’écoule  ne  soit  plus  sensiblement  acide. 
Évaporez  la  liqueur  claire  en  consistance  de  sirop  peu  épais;  laissez  refroidir  complè- 
tement; séparez  par  décantation  le  liquide  du  sulfate  de  chaux  déposé,  et  lavez  le 
dépôt  avec  une  petite  quantité  d’eau  froide  que  vous  ajouterez  au  liquide  décanté. 
Évaporez  en  consistance  sirupeuse  : le  phosphate  acide  de  chaux  cristallisera  par 
refroidissement  en  lames  nacrées. 

Ce  sel  est  très  déliquescent;  il  précipite  en  jaune  par  l’azotate  d’argent.  » (Codex 
1884.) 
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Préparation.  — Le  Codex  le  fait  préparer  par  double  décomposition  entre 
le  phosphate  sodique  et  le  chlorure  de  calcium  (1). 

Propriétés.  — Ce  procédé  donne  naissance  à un  produit  très  blanc,  très 
léger  et  très  fin  qui  sert  à la  préparation  des  lacto  et  cblorhydro-phosphates 
de  chaux. 

Au  microscope,  ce  sel  se  présente  sous  forme  de  cristaux  aiguillés  et 
brisés,  ou  de  tables  transparentes  caractéristiques. 

L’eau  chaude  le  dissocie  partiellement  en  phosphate  monocalcique  soluble 
et  phosphate  tricalcique  insoluble. 

Il  se  dissout  dans  les  acides  lactique,  chlorhydrique  et  phosphorique  en 
donnant  des  solutions  dans  lesquelles  il  s’établit  un  équilibre,  variable  sui- 
vant les  conditions  de  l’expérience  (chaleur,  dilution,  nature  du  dissol- 
vant), entre  les  divers  corps  mis  en  présence  et  les  sels  auxquels  ils  peuvent 
donner  naissance. 

i 

Le  phosphate  bicalcique  se  dissout  dans  le  citrate  d’ammoniaque,  propriété 
utilisée  pour  le  séparer  et  le  doser  dans  un  mélange  des  divers  phosphates 
de  chaux. 

Sous  le  nom  de  g ommo -phosphate  de  chaux , M.  Sambuc  a désigné  une 
solution  de  phosphate  bicalcique  dans  la  gomme  préalablement  transformée 
en  acide  gummique. 

Essai.  — Constater  au  microscope  qu’il  est  cristallin. 


(1)  « Phosphate  de  soude 100  gr. 

Chlorure  de  calcium  cristallisé 65  gr. 

Acide  chlorhydrique  officinal 3 C.C. 

Eau  distillée Q.  S. 


Dissolvez  le  phosphate  de  soude  dans  suffisante  quantité  d’eau  pour  obtenir,  avec 
les  3 C.C.  d’acide  chlorhydrique,  700  C.C.  de  solution.  D’autre  part,  faites  avec  le 
chlorure  de  calcium  et  suffisante  quantité  d’eau,  300  C.C.  de  solution;  mélangez  à 
froid  les  deux  liqueurs,  et  laissez-les  en  contact  pendant  quelques  heures,  en  ayant 
soin  d’agiter  de  temps  en  temps.  Lavez  le  précipité  par  décantation,  recueillez-le  sur 
un  filtre  et  faites-le  sécher  à l'air  libre  ou  à l’étuve. 

Observations.  — On  peut  remplacer  le  chlorure  de  calcium  cristallisé  par  32  grammes 
de  chlorure  de  calcium  fondu.  Dans  ce  cas,  le  sel  contenant  toujours  un  peu  d’oxy- 
chlorure, il  est  nécessaire  de  neutraliser  exactement  la  solution  par  l’addition  d'une 
quantité  convenable  d’acide  chlorhydrique  avant  de  compléter  les  300  C.C.  de  liqueur.  » 
(Codex  1884.) 

M.  Causée  obtient  un  produit  très  nettement  cristallisé  de  la  manière  suivante  : 
1 500  C.C.  d’une  solution  de  phosphate  sodique  saturée  à froid  sont  additionnés  de 
500  C.C.  d’une  solution  de  chlorure  de  calcium;  on  ajoute  100  C.C.  d'acide  chlorhy- 
drique et  dans  ce  milieu  excessivement  acide,  l’addition  de  quelques  gouttes  d’un 
acétate  alcalin  produira  une  brillante  cristallisation. 
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Doser  l’acide  phosphorique  et  la  chaux. 

Usages  médicaux.  — Plus  attaquable  par  les  acides  que  le  phosphate  tri- 

calcique,  il  devrait  le  remplacer  dans  tous  ses  usages. 

Nous  avons  déjà  dit  qu’il  servait  à la  préparation  des  chlorhydro  et  des» 

lacto-phosphates  de  chaux. 

Voyez  Phosphate  tricalcique. 


PHOSPHATE  TRICALCIQUE 

(PO1)2  O a3  r=  310 

Synonymie.  — Phosphate  basique  ; sous-phosphate  de  chaux.  Phosphate 
de  chaux  : phosphate  des  os. 

État  naturel.  — La  partie  minérale  des  os  renferme  de  82  à 90  centièmes 
de  phosphate  tricalcique. 

La  chaux  phosphatée  ou  apatite  est  un  fluo-phosphate  de  chaux  renfei- 

mant  0,10  de  fluo-chlorure  de  calcium. 

Sa  forme  primitive  est  un  prisme  hexagonal  régulier.  Sa  densité  varie  de 
3,1  à 3,2  ; sa  dureté  est  de  5 ; elle  est  rayée  difficilement  par  le  couteau  ; 
c’est  le  plus  dur  des  haloïdes  à base  calcaire  ; elle  est  presque  infusible  au 
chalumeau  ; le  plus  souvent,  elle  devient  phosphorescente  sous  l’influence  de 
la  chaleur.  L’apatite  est  presque  toujours  cristallisée  ; elle  n’a  jamais  une 
couleur  bien  vive  ; ses  teintes  ordinaires  sont  le  vert  d’eau  clair,  le  vert  et 
le  violet,  quelquefois  le  blanc  et  le  brun.  Elle  a fréquemment  la  forme  d’un 
prisme  hexagonal  court,  simple  ou  légèrement  modifié.  Les  cristaux  de  Murcie 
sont  nommés  pierre  d'asperge  ( spargelslein ) à cause  de  leur  couleur  vert  d as- 
perge ; ils  sont  allongés  et  terminés  par  une  pyramide  ; on  les  nommait 
autrefois  chrysolithe. 

Il  v a aussi  une  variété  lithoïde,  en  partie  concrétionnée,  qui  est  tics  phos- 
phorescente 5 aussi  la  nomme-t-on  phospliorite.  Elle  forme  à liuxillo  en 
Espagne  des  collines  entières  où  elle  se  trouve  disposée  par  couches  mêlées 
de  quartz. 

La  plupart  des  nodules  de  phosphate  de  chaux  terreux  signalés  principa- 
lement dans  les  terrains  crétacés  doivent  être  regardés  comme  des  excré- 
ments fossiles  de  divers  animaux. 

L’apatite  cristallisée  se  trouve  surtout  dans  les  filons  les  plus  anciens  où 
elle  accompagne  la  cassitérite.  On  la  trouve  aussi  dans  les  roches  grani- 
tiques et  les  schistes  cristallins. 

La  chaux  arséniatée  porte  le  nom  de  pharmacolithe. 
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Préparation.  — 1°  Le  Codex*lc  fait  préparer  en  traitant  les  os  calcinés  par 
l'acide  chlorhydrique  et  précipitant  la  solution  obtenue  par  l’ammoniaque  (1) 
Passoz  et  Delpech  ont  proposé  de  conserver  ce  produit  à l’état  gélati- 
neux. 

Tanret  a proposé  de  préparer  le  phosphate  tricalcique  gélatineux  extem- 
poranément  et  au  sein  même  du  médicament  qui  doit  le  contenir,  en 
neutralisant  une  solution  de  phosphate  monocalcique  par  un  lait  de 
chaux,  ou  mieux  encore  une  solution  de  chaux  sucrée  suffisamment  con- 
centrée. 

(Pour  1 gramme  de  phosphate  tricalcique,  employer  1 gramme  de  phos- 
phate monocalcique  et  0sr,50  de  chaux  éteinte).  11  serait  peut-être  encore 
mieux  de  remplacer  le  phosphate  monocalcique  par  la  solution  officinale 
d’acide  phosphorique. 


(1)  « Os  calcinés  à blanc 500  gr. 

Acide  chlorhydrique  officinal 800  gr. 

Ammoniaque  liquide  officinale Q.  S. 


Pulvérisez  les  os  et  passez-les  au  tamis  de  crin  n°  1 ; mettez  la  poudre  obtenue 
dans  une  terrine  et  traitez-la  par  l’acide  chlorhydrique  auquel  vous  ajouterez  assez 
d’eau  pour  donner  à la  masse  la  consistance  d’une  pâte  liquide.  Remuez  de  temps  eu 
temps  ; après  quelques  jours  de  contact,  délayez  le  mélange  dans  5 à G litres  d’eau  ; 
laissez  reposer,  filtrez. 

Versez  dans  le  liquide  obtenu  la  quantité  d’ammoniaque  nécessaire  pour  lui  com- 
muniquer une  réaction  légèrement  alcaline  ; il  se  formera  un  précipité  blanc  de 
phosphate  tricalcique.  Portez  le  tout  à l’ébullition  pendant  une  minute,  et  abandon- 
nez au  repos  ; décantez;  lavez  le  précipité  à l’eau  chaude  et  à plusieurs  reprises; 
faites-le  égoutter  et  sécher.  » (Codex  1884.) 

Les  os  mis  en  présence  de  l’acide  chlorhydrique  lui  cèdent  du  phosphate  de  chaux 
qui  se  dissout  et  du  carbonate  de  chaux  qui  perd  son  acide  carbonique  et  forme  du 
chlorure  de  calcium.  Lorsqu’à  cette  solution,  on  ajoute  de  l’ammoniaque,  le  phos- 
phate de  chaux  se  précipite,  tandis  que  le  chlorure  de  calcium  reste  dans  la  liqueur. 
On  porte  à l’ébullition  pour  faciliter  le  lavage  du  phosphate  en  détruisant  son  étal 
gélatineux. 

Passoz  et  Delpech  préparent  leur  phosphate  gélatineux  en  versant  dans  un  excès 
d'ammoniaque  très  étendue  une  solution  également  étendue  d’os  calcinés  dans 
l’acide  chlorhydrique.  On  a soin  d’agiter  continuellement.  Après  vingt-quatre 
heures,  on  siphonne’et  chaque  jour  on  renouvelle  les  lavages,  toujours  à l’eau  distillée, 
jusqu’à  ce  que  le  précipité  cesse  de  déposer,  ce  qui  est  l’indice  d’un  lavage  complet. 
On  laisse  en  repos  dix  jours,  on  siphonne  l’eau  surnageant  le  dépôt  nuageux.  On  a 
ainsi  obtenu  un  phosphate  gélatineux  qui,  bien  égoutté,  renferme  2 parties  d’eau 
pour  1 partie  de  phosphate  sec. 

Si,  au  lieu  de  précipiter  par  l’ammoniaque  la  solution  chlorhydrique  d’os  calcinés, 
on  la  précipitait  par  le  carbonate  de  soude,  le  précipité  serait  un  mélange  de  phos- 
phate tricalcique  et  de  carbonate  de  chaux  possédant  la  même  composition  que  les 
os  calcinés.  Ce  produit  est  également  obtenu  à l’état  sec  et  à l’état  gélatineux 
(Collas).  3 parties  de  ce  produit  gélatineux  renferment  1 partie  de  produit  sec. 
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->°  Dans  l’industrie  on  obtient  le  phosphate  de  chaux  propre  a 1 agriculture 
soit  en  traitant  les  phosphates  naturels,  soit  par  la  déphosphoration  «les 
fontes  par  la  chaux. 


Propriétés  physiques.  — Le  phosphate  de  chaux  est  blanc,  amorphe,  inso- 
luble dans  l’eau,  soluble  sans  effervescence  dans  les  acides  les  plus  faibles, 
même  dans  l’acide  carbonique  et  l’acide  sulfureux.  Il  se  dissout  aussi,  mais 
en  petite  quantité,  dans  les  solutions  de  chlorures  de  sodium  et  d ammonium, 
et  dans  celles  de  l’iodure  et  du  bromure  de  potassium. 

11  se  dissout  d’autant  mieux  dans  les  acides  qu’il  est  plus  récemment  pré- 
cipité ; nous  répéterons  ici  ce  que  nous  avons  déjà  dit  pour  le  phosphate 
bi-calcique  ; dans  ces  solutions,  il  s’établit  un  équilibre  entre  les  divers  clé- 
ments et  nous  ajouterons,  cet  équilibre  lui-même  n’est  pas  stable,  quelques- 
uns  des  éléments  en  présence  pouvant  à la  longue  prendre  un  état  molôcu- 
culaire  différent  de  celui  qu’ils  possédaient  au  principe. 

En  outre,  ces  solutions  sont  de  conservation  difficile  ; on  y a observé  un 
assez  grand  nombre  de  champignons  ou  d’algues  (notamment  hygrocrocis). 
Jacquemaire  a constaté  que  l’acide  carbonique  sous  faible  pression  (4  atmo- 
sphères) les  conserve  parfaitement. 


Essai.  — Le  phosphate  de  chaux  du  commerce  contient  quelquefois  du 
carbonate  de  chaux  et  du  plomb  provenant  des  vases  dans  lesquels  il  a été 
obtenu.  Il  doit  se  dissoudre  dans  l’acide  chlorhydrique  sans  dégagement  de 
gaz  et  la  solution  ne  doit  pas  noircir  par  l’acide  sulfhydrique. 

Il  est  prudent  de  doser  l’acide  phosphorique  et  la  chaux. 


Usages.  — Le  phosphate  de  chaux  est  très  employé  comme  engrais  en  agri- 
culture ; il  a d’autant  plus  de  valeur  qu’il  est  plus  soluble  et  plus  assimi- 
lable; les  phosphates  naturels  sont  peu  assimilables:  le  phosphate  tricalcique 
précipité,  le  phosphate  bicalcique  et  le  phosphate  monocalcique  sont  de 
plus  en  plus  solubles.  M.  Joulie  a donne  un  procédé  de  dosage  peimettant 
d’apprécier  la  valeur  de  ces  mélanges  de  phosphates  désignés  «lans  1 indus- 
trie sous  le  nom  de  superphosphates;  il  est  essentiellement  fondé  sur  la  solu- 
bilité du  phosphate  monocalcique  dans  l’eau,  du  phosphate  bicalcique  dans 
le  citrate  d’ammoniaque  ammoniacal,  de  tous  les  phosphates  dans  l’acide 
azotique,  et  sur  le  dosage  de  l’acide  phosphorique  dans  toutes  ces  solutions, 
par  la  liqueur  titrée  d’urane.  Aux  États-Unis,  il  existe  des  méthodes  officielles 
pour  ces  dosages. 


Usages  médicaux.  — Le  phosphate  de  chaux  s’administre  seul  ou  mélangé 
avec  d’autres  médicaments,  comme  dans  la  poudre  de  James,  dans  la  décoc- 
tion blanche  et  dans  un  certain  nombre  de  poudres  absorbantes.  Il  constitue 
presque  entièrement  la  corne  de  cerf  calcinée,  l’ivoire  brûlé,  les  os  calcinés 
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et  Y album  græcum  des  anciens  pharmacologistes  (excréments  de  chiens 
exclusivement  nourris  d’os  et  privés  de  boisson). 

Doses.  — Le  phosphate  de  chaux  se  donne  comme  modificateur  de  la  nu- 
trition aux  doses  de  0,50  à 1 gramme  ou  un  peu  plus  dans  les  premières 
cuillerées  de  potage  ou  mélangé  avec  un  aliment  quelconque  au  .commence- 
ment du  repas.  On  peut  également  le  prescrire  dissous  dans  divers  acides 
tels  que  les  acides  chlorhydrique,  lactique,  acétique,  etc.  On  le  donne  comme 
anticathartique  à la  dose  de  10  grammes  par  jour  (décoction  blanche  de 
Sydenham).  On  l’a  employé  à la  dose  de  4,  6 et  même  12  grammes  par  jour 
contre  les  sueurs  des  phtisiques. 

Absorption  et  élimination.  — Les  phosphates  bi  et  tricalciques  aux  petites 
doses,  Ogr,oO  au  plus,  dans  une  petite  quantité  de  véhicule  sont  absorbés  en 
totalité  ou  presque  en  totalité  parce  qu’ils  peuvent  se  dissoudre  dans  l’acide 
chlorhydrique  du  suc  gastrique  ; à petites  doses,  mais  dans  une  grande  quan- 
tité de  véhicule,  ils  ne  sont  pas  absorbés  (décoction  blanche  de  Sydenham). 
Toutes  les  fois  qu’ils  sont  portés  à haute  dose  dans  l’estomac,  la  majeure 
partie  demeure  indissoute,  chemine  le  long  du  tube  digestif  où  elle  agit 
comme  une  substance  absorbante  et  anosmotique. 

Les  phosphates  calciques  absorbés  s’éliminent  en  majeure  partie  par  les 
urines  à l’état  de  phosphate  acide  et  par  divers  liquides  tels  que  le  suc  pan- 
créatique, le  sperme,  etc. 

Action  sur  la  nutrition.  — L’étude  n’est  pas  encore  complète  à ce  sujet  ; 
toutefois  l’on  sait  que  les  éléments  anatomiques  des  végétaux  les  plus  riches 
en  phosphates  sont  ceux  où  la  nutrition  et  la  reproduction  sont  le  plus 
actives  ; les  matières  azotées  accompagnent  les  phosphates.  On  a constaté  une 
abondance  des  phosphates  dans  les  exsudations  plastiques  et  dans  les  liquides 
où  se  produit  une  génération  active  d’éléments  anatomiques. 

La  nature  met  parfois  cet  aliment  en  réserve  pour  l’utiliser  dans  des  cir- 
constances exceptionnelles.  Ainsi,  chez  les  femmes  enceintes,  il  se  produit  un 
épaississement  remarquable  des  os  du  crâne,  et  même  d’autres  parties  de, leur 
squelette,  car  Follin  a vu  qu’il  se  formait,  à la  surface  de  leur  bassin,  des 
concrétions  de  phosphate  de  chaux  auxquelles  il  a donné  le  nom  d 'ostéophytes. 
Il  est  évident  que  ces  localisations  du  sel  calcaire,  liées  à la  diminution  du 
même  sel  dans  l’urine  après  la  fécondation,  sont  destinées  à assurer  l’accrois- 
sement du  fœtus  ; car  à mesure  que  le  terme  de  la  grossesse  approche,  les 
ostéophytes  disparaissent. 

Usages.  — L'usage  du  phosphate  de  chaux  active  beaucoup  la  formation  du 
cal  dans  les  fractures.  Ce  corps  est  employé  contre  le  rachitisme.  La  suppres- 
sion du  lait,  qui  contient  beaucoup  de  phosphate  de  chaux,  produit  le  rachi- 
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tisme  chez  les  enfants.  Dans  le  mal  d ePott,  il  réussitbien  associé  aux  iodiques. 
Le  même  traitement  convient  aux  arthrites  et  aux  rhumatismes.  Dans  la 
phtisie,  le  phosphate  de  chaux  favorise  la  transformation  dite  crétacée  des 
tubercules  ; il  fait  disparaître  lés  taches  blanches  qu’on  observe  parfois  sur 
les  ongles  des  personnes  chez  lesquelles  la  nutrition  est  défectueuse.  L urine 
des  phtisiques  renfermant  beaucoup  de  phosphate  de  chaux,  il  est  bon 
d’administrer  ce  corps  pour  réparer  ces  pertes  ; de  plus,  il  fait  disparaître  les 
sueurs. 

Ce  sel  réussit  également  bien  dans  la  scrofule. 

Pour  M.  Logeais,  l’absorption  des  phosphates  de  chaux  n’est  rien  moins 
que  démontrée  ; assurément  ils  sont  dissous  dans  l’estomac,  mais  en  péné- 
trant dans  l’économie,  ils  trouvent  un  milieu  alcalin  qui  les  précipite.  Les 
phosphates  alcalins  ont  bien  plus  de  chances  d’absorption  et  l’économie 
trouve  ailleurs  une  quantité  suffisante  de  sels  de  chaux. 

On  emploie  quelquefois  contre  la  chlorose  un  phosphate  double  de  fer  et 
de  chaux  (1). 


HYPOPHOSPHITE  DE  CHAUX 

(P01 2 *)2CalI4  = 170 


Préparation.  — Le  Codex  le  prépare  en  faisant  réagir  un  lait  de  chaux  sui 
des  fragments  de  phosphore  (2). 


(1)  Acide  phosphorique  officinal 
Phosphate  tricalcique  . . . 

Limaille  de  fer 

Eau 


30  gr. 
15  gr. 
o gr. 
10  gr. 


On  mélange  l’eau  et  l’acide;  on  ajoute  le  phosphate  tricalcique  et  on  abandonne 
le  tout  au  repos  pendant  vingt-quatre  heures;  on  incorpore  alors  de  l’eau  peu  à peu, 
de  manière  à obtenir  un  liquide  épais,  auquel  on  ajoute  la  limaille  de  fer,  la  îéaction 
est  terminée  au  bout  de  quelques  heures.  On  dilue  le  mélange  à 1 litre  et  on  filtre. 
On  en  prend  3 cuillerées  à soupe  par  jour. 

(2)  Lait  de  chaux  au  5e Q.  S. 

Phosphore  ordinaire  en  menus  morceaux Q.  S. 

(En  quantité  égale  à la  moitié  de  la  chaux  employée.) 


Mettez  le  lait  de  chaux  dans  une  capsule  en  porcelaine  posée  sur  un  bain  de  sable, 
ajoutez-y  le  phosphore  et  portez  le  liquide  à l’ébullition,  en  opérant  en  plein  air,  ou 
sous  le  manteau  d’une  cheminée  tirant  bien.  Il  se  dégagera  de  l’hydrogène  phosphoré 
spontanément  inflammable,  dont  on  devra  éviter  avec  soin  les  vapeurs.  Ajoutez  de 
temps  en  temps  un  peu  d’eau  chaude  pour  remplacer  celle  qui  s’évapore  ; cessez  de 
chauffer  lorsque  tout  le  phosphore  a disparu,  c’est-à-dire  quand  les  bulles  inflam- 
mables cessent  de  se  produire.  Si  le  phosphore  restait  en  excès,  ajoutez  une  nou- 
velle dose  de  lait  de  chaux,  et  continuez  de  chauffer  jusqu’à  disparition  complète 
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Propriétés.  — Ce  sel  est  blanc,  pulvérulent  ou  en  petits  cristaux  brillants 
déliquescents,  soluble  dans  l’alcool  bouillant.  Il  réduit  les  sels  d’argent  et  est 
précipité  par  l’oxalatc  d’ammoniaque.  Chauffé  dans  un  tube  à essai,  il  dé- 
gage de  l’hydrogène  phosphoré  spontanément  inflammable. 

Dosage.  — Il  est  bon  de  vérifier  sa  pureté  en  le  dosant  soit  en  le  transfor- 
mant en  phosphate,  soit  en  déterminant  la  quantité  de  chlorure  mercurique 
qu’il  réduit. 

Usages  médicaux.  — L’élévation  rapide  de  la  température  et  l’augmentation 
de  l’urée,  qui  se  produisent  très  peu  de  temps  après  l’ingestion  des  hypo- 
phosphites,  prouvent  que  ces  médicaments  favorisent  l'hématose.  Les  hypo- 
phosphites  ont  été  employés  dans  la  phtisie.  Il  parait  qu’on  peut  les  admi- 
nistrer sans  craindre  les  inconvénients  du  fer  au  début  de  cette  même  maladie. 
Il  faut  s’en  abstenir  toutes  les  fois  qu'il  y a de  la  fièvre  et  de  la  congestion 
pulmonaire,  parce  que  ces  médicaments  sont  des  agents  qui  augmentent  la 
calorification  et  favorisent  la  pléthore.  11  ne  faut  jamais  dépasser  la  dose  de 
3 grammes  par  jour  ; on  leur  attribue  une  influence  considérable  sur  l’évolu- 
tion des  dents. 

Telles  étaient  les  propriétés  autrefois  attribuées  aux  hypophosphites. 
D’après  Paquelin  et  Joly,  ces  sels  seraient  simplement  des  diurétiques  qui 
seraient  éliminés  en  nature  par  les  urines. 


CARBONATE  DE  CALCIUM 


C = 12 

C03Ca  = 100  O3  = 48 
Ca  — 40 

TÔT 

Synonymie.  — Carbonate  de  chaux,  carbonate  calcique. 

A.  — CHAUX  CARBONATÉE  R II O M B O É D R I Q UE 

État  naturel.  — A cette  espèce  appartiennent  le  spath  d’Islande,  les  cal- 
caires, les  craies,  les  marbres,  le  travertin,  le  grès  de  Fontainebleau,  le 
carbonate  de  chaux  à structures  concrétionnées,  etc. 


du  métalloïde.  Laissez  refroidir  les  liqueurs,  flltrez-les  ; saturez-les  ensuite  par  un 
courant  de  gaz  acide  carbonique  pour  en  éliminer  l’excès  de  chaux  restée  libre.  Fil- 
trez de  nouveau  et  concentrez  doucement  les  liqueurs  au  bain-marie  jusqu’à  siccité, 
en  maintenant  la  température  au-dessous  de  100°,  pour  éviter  les  détonations.  Con- 
servez le  sel  dans  des  flacons  bien  bouchés  à l’abri  de  l’air. 
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La  forme  primitive  de  cette  espèce  est  un  rhomboèdre  de  105°,  qui  par  le 
simple  choc  du  marteau  se  clive  facilement  en  trois  sens  parallèles  aux  faces 
du  rhomboèdre.  Sa  densité  est  de  2,7,  sa  dureté  est  de  3.  Elle  jouit  à un  très 
haut  degré  de  la  double  réfraction  ; au  chalumeau,  elle  fournit  de  la  chaux 
caustique. 

Les  cristaux  sont  incolores  ou  légèrement  jaunâtres.  Quoique  nombreuses, 
les  formes  qu’elle  affecte  peuvent  être  ramenées  à trois  formes  simples  : 1°  le 
rhomboèdre  primitif  (fig.  415)  ; 2°  le  scalénoèdre  ; 3°  le  prisme  hexagonal.  Les 


Fig.  416.  — Calcite  : rhom-  Fig.  417.  — Calcite  : scalé- 
boèdre  inverse.  noèdre  métastatique. 


formes  les  plus  fréquentes  sont,  un  rhomboèdre  très  obtus  appelé  équiaxe , 
seul  ou  combiné  avec  le  prisme  hexagonal , un  rhomboèdre  assez  aigu 
(fig.  416),  (inverse)  et  le  scalénoèdre  métastatique  (fig.  417).  Ces  cristaux  se 
trouvent  le  plus  souvent  dans  les  cavités  géodiques  des  calcaires  communs 
et  des  filons. 

Elle  offre  toutes  les  variétés  de  structure  cristalline  : baccillaire,  aciculaire. 
fibreuse,  laminaire,  lamellaire,  saccharoïde,  grenue  et  la  structure  compacte. 
On  v trouve  aussi  toutes  les  configurations  et  structures  concrétionnées, 
stalactites,  rognons,  grumeaux,  oolithes  et  pisolithes.  C’est  ce  carbonate 
calcaire  que  l’on  fait  précipiter  sur  divers  objets  et  sur  des  moules,  pour 
obtenir  ces  incrustations  artificielles  dont  il  a été  question  dans  nos  généra- 
lités. 

Le  calcaire,  même  sans  perdre  l’état  cristallin,  est  susceptible  de  se  com- 
biner avec  de  petites  proportions  de  carbonate  de  magnésie,  de  fer,  de 
manganèse.  Des  mélanges  plus  ou  moins  grossiers  constituent  des  calcaires 
communs  qui  peuvent  être  siliceux,  marneux,  ferrugineux,  bitumineux, 
arénifères,  et  qui  ne  sont  alors  intéressants  qu’au  point  de  vue  géogno- 
sique. 

Le  calcaire  commun  est  un  des  principaux  éléments  des  terrains  sédimen- 
taires  de  toutes  les  époques.  Dans  le  Jura,  on  trouve  des  couches  entières 
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d'oolithes.  Le  calcaire  compact  joue  aussi  son  rùle  dans  la  composition  des 
terrains  jurassiques,  surtout  dans  les  étages  supérieurs  dont  les  variétés  les 
plus  fines  sont  exploitées  comme  pierres  lithographiques . Les  calcaires  ren- 
fermant beaucoup  d’argile  ont  la  propriété  de  se  déliter  sous  l'influence  de 
Pair  humide  et  sont  utilisés  en  agriculture  sous  le  nom  de  marnes. 

Les  calcaires  sont  employés  comme  pierres  de  construction,  pour  la  fabri- 
cation de  la  chaux.  La  craie  n'est  qu’un  calcaire  terreux  presque  pur. 

Les  masses  cristallines,  lamellaires,  saccharoïdes,  grenues,  constituent  les 
principaux  marbres.  Les  marbres  doivent  leur  apparence  cristalline  à des 
actions  métamorphiques.  Voici  le  tableau  des  principaux. 

M A R B R E S 

Cipolin  d'Egypte.  . Blanc  grisâtre. 

Paros Blanc  transparent. 

Carare Blanc  ou  veiné  de  gris. 

Bleu  turquin.  . . . 

Languedoc Rouge  de  feu,  rubané  de  blanc  et  de  gris. 

Griotte  Rouge  brun.  Coquilles. 

Sarancolin Rouge  foncé  (Pyrénées). 

Campan Rouge  rose  ou  vert  clair.  S’altère  à l’air. 

Pyrénées. 

Portos Noir,  veines  d’un  jaune  vif  (Italie). 

Jaune  de  Sienne  . 

Sainte-Anne.  . . . Gris  foncé  veiné  de  blanc. 

Granité Gris  foncé  veiné  de  blanc.  Coquilles  d’en- 

troques. 

Noir  antique  et  noir  de  Flandre. 

Lumachelles.  . . . Coquilles. 

Brèches Pièces  soudées  par  un  ciment  de  même  subs- 

tance. Couleurs  variées. 

Marbre  de  Florence 

ou  ruiniforme  . . C’est  presque  une  marne. 

anciens  est  formé  par  des  stalactites  et  des  stalagmites  dont 
les  couches  sont  alternativement  nébuleuses  et  transparentes  et  susceptibles 
d’un  beau  poli. 

Dans  les  calcaires,  on  rencontre  souvent  des  coquilles. 

B.  — CHAUX  CARBONATÉE  PRISMATIQUE  OU  A R R A G O N I T E 

Sa  forme  primitive  est  un  prisme  droit  à base  rhombe  de  116°;  sa  densité 
(=  2,93)  et  sa  dureté  (=3,75)  sont  plus  grandes  que  celles  du  calcaire  ; sa  cassure 
est  vitreuse,  tandis  que  le  spath  présente  un  clivage  facile.  Presque  toujours 
ses  cristaux  sont  groupés.  Les  plus  fréquents  sont  composés  de  cristaux 
élémentaires  prismatiques  et  simulant  dans  leur  ensemble  des  prismes  à 6 et 


Primitifs. 


Secondaires. 


L 'albâtre  des 
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7 pans  (fig.  418-419).  Ces  derniers  offrent  des  angles  rentrants  très  obtus.  On 
trouve  ces  cristaux  au  milieu  de  certaines  argiles  au  pied  des  Pyrénées. 

L’Auvergne  offre  de  belles  variétés  bacillaires  et  aciculaires  qui  remplis- 
sent des  cavités  dans  les  roches  basaltiques. 


Fig.  418.  — Arragonite. 

L’arragonite  se  trouve  en  cristaux  aciculaires  dans  certains  filons  ferrugi 
neux  où  on  rencontre  aussi  une  variété  concrétionnée  coralloïde  blanche 
nommée  flos  ferri. 

L’arragonite  se  dépose  dans  le  parcours  des  eaux  de  Vichy  quand  elles  ont 
encore  une  haute  température.  C’est  probablement  à l’arragonite  qu’il  faut 
rapporter  une  variété  d’albâtre  calcaire  que  sa  translucidité  et  la  finesse  de  sa 
pâte  ont  fait  distinguer  par  le  nom  d 'albâtre  oriental  ( onyx  d'Algérie). 

C.  — CHAUX  CARBONATÉE  MAGNÉSIFERE  OU  DOLOMIE 

Elle  renferme  0,46  d’acide  carbonique,  0,30  de  CaO  et  0,21  de  Mg’O.  Sa 
forme  primitive  est  un  rhomboèdre  de  106°, 5 (fig.  420);  sa  densité  varie  de 
2,8o  à 2,90  ; sa  dureté  varie  de  3 à 4.  Ses  cou- 
leurs sont  ordinairement  très  faibles  ; les  va- 
riétés cristallines  ont  un  certain  éclat  tenant 
du  nacré  ou  du  perlé  qui  aide  à les  faire  recon- 
naître. La  dolomie  a été  nommée  chaux  carbo- 
ncitée  lente , parce  qu’elle  se  dissout  dans  l’acide 
azotique  avec  une  effervescence  lente  et  Iran-  Fig.  420.  — L'olomie. 

quille.  Tandis  que  le  calcaire  se  refuse  pour 

ainsi  dire  à montrer  sa  forme  primitive,  la  dolomie  au  contraire  l’offre  presque 
exclusivement  et  ses  variétés  amorphes  qui  sont  presque  toujours  cristallines, 
saccharoïdes,  grenues,  compactes,  paraissent  être  des  agrégats  de  petits 
rhomboèdres.  Les  cristaux  rhomboédriques  de  la  dolomie  sont  ordinairement 
courbés  ou  contournés  et  possèdent  un  éclat  nacré.  La  dolomie  constitue  des 
dépôts  restreints  dans  plusieurs  formations  où  elle  est  associée  au  calcaire. 
Les  masses  cristallines  (Saint- Gothard)  sont  dues  à des  actions  métamor- 
phiques. Dans  les  filons,  on  rencontre  le  tapis  cristallins  nommés  spath 
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perlé  par  les  anciens  minéralogistes  et  dont  la  plupart  sont  formés  par  la 
réunion  de  petits  rhomboèdres  contournés. 

Préparation.  — On  le  prépare  par  double  décomposition  entre  le  chlorure 
de  calcium  et  le  carbonate  de  sodium  (1). 

Cad-  + C03Na(i) 2  = 2 NaCl  + C03Ca 

Propriétés.  — Le  carbonate  de  chaux  est  blanc,  pulvérulent,  inso- 
luble dans  l’eau  pure,  soluble  dans  l’eau  chargée  d’acide  carbonique  ; 
chauffé  à l’air,  il  se  transforme  en  chaux  vive  ; il  fond  sans  s’altérer  quand  on 
le  chauffe  fortement  en  vase  clos  et  il  présente  alors  après  refroidissement 
toutes  les  propriétés  du  marbre. 

L’air  est  sans  action  sur  lui.  Porté  au  rouge  avec  du  sulfate  d’ammoniaque, 
il  se  transforme  en  sulfate  calcique. 

Dosage.  — 1°  On  en  dissout  un  poids  connu  dans  un  volume  déterminé 
d’un  acide  titré,  en  ayant  soin  d’éviter  les  projections  ; quand  la  réaction  est 
terminée,  on  prend  de  nouveau  le  titre  de  l’acide. 

2°  Quelquefois  on  se  contente  de  doser  l'acide  carbonique. 

3°  Dans  certains  cas,  on  attaque  la  substance  par  l’acide  chlorhydrique  ; 
on  pèse  le  résidu  lavé  et  desséché  ; le  reste  est  considéré  comme  carbonate  de 
chaux.  ( Essai  sommaire  des  calcaires.) 

4°  Pour  essayer  plus  exactement  un  calcaire,  on  en  attaque  4 ou  o grammes 
par  l’acide  chlorhydrique  ; la  solution  est  évaporée  à siccité  ; on  l'arrose  avec 
de  l’acide  chlorhydrique  concentré  ; on  laisse  de  vingt  à trente  minutes  en 
contact;  on  ajoute  de  l’eau  chaude,  on  fait  bouillir  et  on  jette  sur  un  filtre;  la 
silice  qui  pouvait  être  à l'état  libre  ou  à l’état  de  silicate  de  chaux,  est  ainsi 
devenue  libre  et  insoluble  ; elle  reste  sur  le  filtre  ; on  la  lave,  on  la  sèche  et 
on  la  pèse  ; les  eaux  mères  et  les  eaux  de  lavage  sont  réunies;  on  en  fait  un 
volume  connu.  Une  partie  de  la  liqueur  est  exactement  neutralisée  par 
l’ammoniaque,  puis  acidulée  par  l’acide  acétique  et  enfin  on  précipite  la 
chaux  par  l’oxalate  d’ammoniaque. 

Une  autre  partie  de  la  liqueur  neutralisée  en  partie  par  du  carbonate  de 
soude  est  précipitée  au  moyen  du  sucrate  de  clraux  ; il  se  précipite  de 


(i)  « Chlorure  de  calcium  fondu 100  gr. 

Carbonate  de  soude  cristallisé 260  gr. 


Dissolvez  chacun  des  deux  sels  dans  un  litre  d’eau  distillée.  Filtrez  les  deux  solu- 
tions et  mêlez-les.  Lorsque  le  carbonate  de  chaux  sera  bien  déposé,  décantez  la 
liqueur  surnageante  et  remplacez-la  par  une  égale  quantité  d'eau  distillée.  Répétez 
la  même  opération  jusqu’à  ce  que  l’eau  filtrée  ne  précipite  plus  l'azotate  d’argent. 
Recueillez  alors  le  dépôt  et  faites-le  sécher.  » (Codex  1884.) 
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l’hydrate  de  magnésie  qu’on  redissout  dans  l’acide  chlorhydrique  et  que  1 on 
dose  à l’état  de  phosphate  ammoniaco-magnésien. 

Essai.  — Codex  1884.  « Le  carbonate  de  chaux  se  dissout  avec  effervescence 
dans  l’acide  acétique,  et  la  solution  ne  doit  ni  bleuir  par  le  ferrocyanure  de  po- 
tassium, ni  brunir  par  l'hydrogène  sulfuré,  ni  précipiter  par  1 ammoniaque.  » 

Usages.  — Le  carbonate  de  chaux  sert  pour  produire  l’acide  carbonique, 
la  chaux,  etc. 

Usages  médicaux.  — Souvent  on  substitue  au  carbonate  de  chaux  la  craie 
pulvérisée  et  lavée  qui  n’a  pas  le  même  degré  de  pureté.  La  médecin, 
employait  autrefois  une  foule  de  produits  contenant  plus  ou  moins  de  car- 
bonate de  chaux,  tels  que,  écailles  d’huîtres,  coquilles  d’œuls  et  de  limaçonse 
yeux  d’écrevisses,  corail,  nacre,  cendres  d’animaux  (hérisson,  lièvre,  taupe, 
hirondelle,  roitelet,  etc.)  ; on  pulvérisait  ces  substances,  après  les  avoir 
lavées.  D’autres  fois,  on  les  dissolvait  dans  du  vinaigre  et  on  précipitait  par 
le  carbonate  de  potasse  ; le  produit  prenait  alors  le  nom  de  Magistère  de 
corail,  de  nacre,  d’yeux  d’écrevisses,  etc. 

Doses  : Le  carbonate  de  chaux  se  donne  à la  dose  de  0=l',50  à 8 grammes 
par  jour  dans  l’eau  ou  dans  les  premières  cuillerées  de  potage. 

A faible  dose,  par  ex.  : 0sr,50,  il  est  dissous  par  l’acide  chlorhydrique 
du  suc  gastrique,  et  agit  alors  à la  fois  comme  le  chlorure  de  calcium  et 
comme  anti-acide.  Quand  la  dose  administrée  est  un  peu  forte,  la  majeure 
partie  chemine  le  long  du  tube  digestif , et  produit  de  la  constipation  ; il 
peut  alors  remplacer  le  phosphate  de  chaux  et  même  le  nitrate  de  bismuth. 
A titre  d’absorbant,  il  entre  dans  la  composition  d’un  grand  nombre  de 
poudres  dentifrices. 


La  Chaux  tungstatée  ou  Schéelile  possède  une  densité  un  peu  supé- 
rieure à G.  Sa  couleur  est  le  blanc  jaunâtre  ou  miellé,  sa  dureté  est 
de  4,5.  Sa  cassure  est  inégale  et  conchoïdc  ; elle  est  difficilement  fusible  au 
chalumeau.  Elle  est  presque  toujours  cristallisée  en  octaèdres  très  nets, 
assez  aigus,  simples  ou  modifiés  par  des  facettes  qui  produiraient  un  second 
octaèdre  alterne  du  premier.  Comme  le  wolfram,  elle  accompagne  les  mine- 
rais d’étain. 

La  chaux  titano-silicatée  ou  sphène  a pour  forme  primitive  un  prisme 
rhomboïdal  oblique  ; ses  cristaux  se  groupent  d’habitude  régulièrement 
dans  le  sens  longitudinal,  de  manière  à offrir  la  forme  d’une  gouttière.  Sa 
densité  est  de  3,5  ; sa  dureté  de  5,5  ; elle  est  fusible  au  chalumeau,  mais 
seulement  sur  les  bords;  ses  couleurs  sont  très  variées  ; les  principales  sont 
le  gris  verdâtre,  le  vert  rougeâtre,  le  brun,  le  jaune  orangé. 

Le  sphène  se  trouve  en  cristaux  ou  en  grains  cristallins  disséminés  dans 
certaines  roches  granitiques.  En  Norvège,  il  accompagne  le  fer  oxydulé  ; il 
existe  aussi  dans  les  roches  volcaniques  anciennes  (Auvergne),  etc. 
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CHAUX  SILICATÉE 


Il  existe  quelques  silicates  de  chaux  simples,  mais  ils  n’ont  que  peu 
d’importance;  les  silicates  doubles  sont  beaucoup  plus  nombreux;  nous  en 
passerons  quelques-uns  en  revue. 

p YROXÈNE 

Sous  ce  nom,  IIaüy  a réuni  un  certain  nombre  de  minéraux  considérés  autre- 
fois comme  des  espèces  distinctes.  Le  pyroxène  olfre  une  grande  analogie 
avec  l’amphibole  ; il  en  diffère  par  la  valeur  de  l’angle  primitif  et  par  son 
rôle  géognostique.  O11  en  distingue  quatre  sortes  principales  : 

1°  La  diopside  possède  une  couleur  verte  très  claire  ou  nulle  ; sa  transpa- 
rence est  son  principal  caractère  ; elle  correspond  à la  trémolite  et  n’a  qu’une 
importance  purement  minéralogique; 

2°  L 'hédenbergite  est  d’un  vert  plus  ou  moins  foncé  ; elle  se  présente  en 
cristaux  prismatiques  ou  en  masses  lamelleuses  ou  compactes.  On  n’y  remarque 
pas,  comme  dans  l'actinote,  une  grande  tendance  à la  structure  rayonnée; 

3°  L'augite  possède  une  couleur  noire;  elle  est  opaque,  presque  toujours 
cristallisée  en  un  prisme  unoblique  très  court,  hexagonal  ou  octogonal,  ter- 
miné par  un  biseau.  Des  cristaux  bien  nets  de  cette  forme  se  trouvent  au 
sein  des  produits  volcaniques  ou  isolés  dans  le  voisinage  de  certains  volcans 
anciens  ou  modernes  (Auvergne,  Vésuve,  Rome).  L’augite  est  un  silicate  de 
chaux,  de  fer,  de  magnésie  avec  0,04  ou  0,06  d’alumine;  elle  constitue  l’élé- 
ment coloré  de  presque  toutes  les  roches  volcaniques  et  même  de  certains 
trapps  et  mélaphyres  ; 

4°  L'hypersthène  est  un  minéral  noir,  d’un  rouge  cuivreux  ou  verdâtre, 
lamelleux  et  d’un  éclat  métalloïde  prononcé. 

AMPHIBOLE 

Sous  cette  dénomination  IIaüy  a réuni  plusieurs  schorls  de  l’ancienne  miné- 
ralogie. Les  caractères  spécifiques  sont  les  suivants  : 

La  substance  est  un  silicate  de  chaux,  de  magnésie  et  de  fer  ; la  forme 
primitive  est  un  prisme  rhomboïdal  unoblique;  le  clivage  est  brillant  et 
facile  parallèlement  aux  faces  de  ce  prisme.  Sa  densité  est  supérieure  à 3 ; le 
couteau  la  rave  facilement  ; elle  fond  avec  assez  de  facilité  en  un  émail 
diversement  coloré.  On  doit  en  faire  trois  sortes. 

1°  La  trémolite  est  blanche  ou  d’un  blanc  grisâtre  : elle  possède  un  éclat 
sub-nacré.  Sa  texture  est  lamello-fibreuse;  sa  densité  est  de  2,93. 

L 'amiante  n’est  qu’une  trémolite  filamenteuse  et  soyeuse.  Elle  peut  se  pré- 
senter en  fibres  douces  soyeuses  et  flexibles  ou  en  masses  à fibres  douces 
et  feutrées,  ressemblant  à du  carton  ou  à de  l’agaric  blanc. 

L’amiante  est  incombustible,  inattaquable  par  les  acides,  les  bases  et 
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autres  agents  chimiques  ; il  est  mauvais  conducteui  de  la  cluh m , 
diverses  propriétés  le  font  utiliser  dans  une  foule  de  cii constances  , 
en  fait  du  carton  qui  sert  pour  les  joints  de  vapeur,  poui  mcttie  sous  es 
capsules  en  guise  de  toile  métallique  et  des  fils  pour  tissus  incombusti  es, 
de  la  poudre  qui  sert  à confectionner  un  filtre  très  apte  à arrêter  les  micio  es 
en  raison  de  la  ténuité  des  filaments  (1/10  de  g). 


^ L'actinote.  — Ce  mot  veut  dire  rayonné  ; ce  minéral  est  caractérise 
par  une  couleur  verte  qu’il  doit  à l’oxyde  ferreux.  Il  est  vitreux,  un  peu  p us 
dur  et  un  peu  plus  dense  que  le  précédent,  et  fond  en  un  emai  ver  . 
tinote  se  présente  ordinairement  en  aiguilles  vitreuses  forman  i es  mas 
rayonnées  ; cependant,  dans  la  stéatite  du  Tyrol,  elle  est  en  pnsines  1 om 

boïdaux  allongés  distincts.  , , 

3°  L 'hornblende  possède  une  couleur  noire  ou  verte  très  toncee  ; sa  u 21 
varie  de  3,1  à 3,4  ; ait  chalumeau,  elle  fond  en  un  émail  noir.  Elle  renferme 
beaucoup  d’alumine.  Elle  se  présente  en  cristaux  complets  que  1 on  trouve 
surtout  dans  les  roches  volcaniques.  Elle  se  présente  aussi  en  masses  iamel- 
leuses  et  compactes.  La  trémolite  ne  joue  aucun  rôle  géognostique  ; les  roches 
amphiboliques  se  rapportent  à l’actinote  et  surtout  à 1 hornb  ende  , seu  es, 
elles  constituent  les  amphibolites  massives  ou  schisteuses  ; Associées  a alfii  e 
ou  à l’orthose,  elles  donnent  naissance  aux  diorites,  syénites  et  aux  roches 
compactes  d’apparence  homogène  qu’on  nomme  grunstein  et  aphamte. 


JADE 

Sous  ce  nom  on  désigne  plusieurs  matières  minérales  compactes,  tenaces, 
à cassure  esquilleuse  ayant  une  composition  assez  analogue  a celle  des  îeiüs- 
paths.  Il  faut  distinguer  la  saussurite  et  le  yu  des  Chinois.  _ 

1°  La  saussurite  est  une  matière  blanchâtre  souvent  nuancée  de  vert,  com- 
pacte, tenace,  plus  dure  que  le  feldspath  proprement  dit;  sa  densite  est  3,4a. 
L’analyse  y indique  un  silicate  double  d’alumine  et  de  chaux  avec  un  peu  de 
magnésie.  Elle  a une  préférence  marquée  pour  le  diallage. 

<2f>  Yu,  Néphrite , jade  oriental.  Cette  belle  matière  n’est  connue  en  Europe 
que  par  les  objets  qui  nous  viennent  de  Chine.  Elle  est  remarquable  par  la 
finesse  de  sa  pâte,  par  sa  ténacité,  par  un  éclat  gras  ou  cireux  qu  eUe  otlre 
sur  ses  surfaces  polies  et  particulièrement  par  sa  translucidité.  Elle  aiilere 
de  la  saussurite  par  la  substitution  de  la  soude  à la  chaux.  On  lui  attribuait 
autrefois  la  propriété  de  faire  sortir  les  calculs  de  la  vessie. 


STRONTIUM 


St"  rr  87,0 


Historique.  — Le  strontium  a été  découvert  par  Crawford  en  1790. 

Préparation.  — Ce  métal  se  prépare  comme  le  baryum. 

Propriétés.  — Il  ressemble  au  calcium  par  sa  couleur  jaune,  mais  il  est  un 
peu  plus  foncé.  Sa  densité  varie  entre  2,5  et  2,6.  Dans  l’échelle  électro-chi- 
mique, il  est  placé  entre  le  calcium  et  le  magnésium  K,  Na.Li,  Ca,St,Mg,  etc. 
Il  brûle  comme  le  calcium  et  se  comporte  comme  ce  dernier  avec  le  chlore, 
l’iode,  etc.,  ainsi  qu’avec  l’eau  et  les  acides. 

Les  nombreux  travaux  publiés  dans  ces  derniers  temps  nous  ont  engagé  à 
donner  des  généralités  sur  les  sels  de  ce  métal. 


SELS  DE  STRONTIANE 

/ 

Préparation.  — Les  sels  de  strontiane  sont  préparés  soit  à Laide  de  la 
strontianite,  soit  encore  au  moyen  du  sulfate  de  strontiane  naturel  ; ce  der- 
nier, chauffé  avec  du  charbon,  est  réduit  en  sulfure;  ce  sulfure,  attaqué  par 
les  acides  chlorhydrique  ou  azotique,  donne  un  chlorure  ou  un  azotate. 

Purification.  — Les  sels  de  strontiane  du  commerce  retiennent  facilement 
des  sels  de  baryum  ou  de  calcium  dont  il  faut  les  débarrasser  pour  les  usages 
médicaux.  De  nombreuses  méthodes  ont  été  proposées.  MM.  Barthe  etFALiÉRES 
d’une  part,  Adrian  et  Bougarel  d’autre  part,  ont  proposé  l’addition  soit 
d’acide  sulfurique,  soit  de  sulfate  de  strontiane  ; d’après  M.  Cannepin  tous 
ces  procédés  sulfuriques  fournissent  des  résultats  incomplets  ; il  s’établit 
une  sorte  d’équilibre  entre  les  sulfates  de  baryte  et  de  strontiane  qui  fait 
que  la  liqueur  n’est  jamais  complètement  privée  de  baryte. 

M.  Cannepin  donne  le  procédé  suivant  pour  obtenir  l’azotate  de  strontiane 
pur. 


889 


SELS  DE  STRONTIANE 

Dans  une  solution  de  chromate  de  strontiane  faite  à froid,  faire  dissoudre, 
à froid,  jusqu'à  saturation,  de  l’azotate  de  strontiane.  Au  bout  de  vingt- 
quatre  heures,  filtrer  la  solution  ; elle  doit  être  colorée  en  jaune  par  1 excès 
de  chromate  de  strontiane  ; éliminer  le  chrome  par  le  sulfhydrate  d ammo- 
niaque, enlever  l’excès  de  sulfure  d’ammonium  par  un  oxyde  métallique 
(oxyde  ferrique,  bioxyde  de  manganèse),  puis  enfin  filtrer  et  faire  cristalliser. 

Cet  azotate  pur  peut  être  précipité  par  un  carbonate  alcalin  pour  obtenir 
un  carbonate  pur  qui  servira  à préparer  les  autres  sels,  ou  encore  être  cal- 
ciné, ce  qui  donnera  de  la  strontiane  caustique. 

Caractères. — Les  sels  de  strontiane  ne  précipitent  ni  par  l’hydrogène  sul- 
furé, ni  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  ; par  le  carbonate  d ammoniaque 
ils  donnent  un  précipité  blanc  ; on  porte  à l’ébullition  et  on  filtre.  Le  préci- 
pité soigneusement  lavé  est  dissous  dans  le  moins  possible  d acide  acétique. 

La  liqueur  fournit  les  caractères  suivants  : 

1°  Par  le  chromate  de  strontiane,  rien  (différence  avec  les  sels  de  baryte 
qui  donnent  un  précipité  immédiat)  (1)  ; 

2°  Le  sulfate  de  chaux  ne  produit  de  précipité  qu’après  quelques  instants  : 
à l’ébullition,  le  précipité  se  produit  de  suite  avec  une  liqueur  contenant 
0,001  de  chlorure  de  strontium  et  ne  se  produit  pas  avec  une  liqueur  conte- 
nant 0,0005.  Cette  réaction  est  très  défectueuse  en  présence  des  sels  de 
chaux  ; 

3°  L’acide  fluosilicique  ne  donne  pas  de  précipité.  Se  méfier  de  ce  réactif 
qui  est  altérable  ; 

4°  L’acide  oxalique  donne  à la  longue  un  précipité  blanc  ; 

5°  L’oxalate  d’ammoniaque  précipite  d’une  manière  complète  les  sels  de 
strontiane  ; 

6°  Les  sels  de  strontium  volatils  colorent  la  flamme  en  rouge  intense  ; 

7°  Les  sels  de  strontium  solubles  dans  l’alcool  colorent  la  flamme  en  rouge 
carmin  très  intense. 

8°  Au  spectroscope,  les  sels  donnent  plusieurs  raies  caractéristiques, 
notamment  une  ligne  orange  a,  les  lignes  rouges  £ et  y et  la  bleue  S ; 

9°  Voyez  sels  de  baryum. 

DoSxVGe.  — Les  sels  de  strontium  se  dosent  à l’état  de  sulfate  en  présence 
de  l’alcool,  ou  à l’état  de  carbonate.  Mêmes  précautions  que  pour  les  sels  de 
calcium  : le  carbonate  de  strontium  est  inaltérable  au  rouge  cerise. 


(1)  Au  lieu  de  chromate  de  strontiane,  on  peut  employer  le  chromate  jaune  et  opérer 
en  liqueur  acétique,  ou  encore  le  chromate  rouge  et  ajouter  un  acétate  alcalin.  En 
présence  de  la  baryte,  il  se  produit  un  trouble  marqué  dès  qu’on  chauffe  la  liqueur  ; 
il  ne  faut  pas  que  la  solution  de  sel  de  strontiane  soit  trop  concentrée,  parce  qu'il 
pourrait  se  former  un  précipité  de  chromate  de  strontiane,  surtout  à chaud. 
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Séparation.  — Du  calcium. 

Il  existe  deux  procédés  : 

1°  L’azotate  de  strontium  est  insoluble  dans  l’alcool  absolu,  tandis  que 
l’azotate  de  calcium  est  soluble  ; 

2°  Le  sulfate  de  strontium  est  insoluble  dans  le  sulfate  d’ammoniaque 
(solution  à 0,2),  tandis  que  le  sulfate  de  calcium  y est  soluble. 

Essai.  — Après  avoir  vérifié  l’identité  du  sel  à examiner,  il  faut  chercher 
s’il  ne  renferme  pas  des  composés  calciques  ou  barytiques. 

A la  solution  à essayer  faite  à saturation  on  ajoute  un  acétate  alcalin  et  du 
bichromate  de  potasse  ; s’il  se  forme  à chaud  un  précipité,  c’est  qu’il  y a de  la 
baryte;  on  la  sépare  par  le  filtre  ; à la  liqueur,  on  ajoute  de  l’acide  sulfu- 
rique en  excès;  on  chauffe;  on  filtre  pour  séparer  le  précipité  et  on 
recherche  la  chaux  dans  le  liquide  par  les  procédés  ordinaires  (Lüdeking). 

Au  point  de  vue  de  la  baryte,  Patein  a proposé  d’ajouter  à la  solution 
saturée  de  sel  de  strontium  2 ou  3 gouttes  de  solution  de  bichromate  ; la 
liqueur  doit  rester  limpide,  même  après  vingt-quatre  heures.  A une  solution 
très  diluée,  on  ajoute  2 ou  3 gouttes  de  solution  de  chromate  neutre,  la 
liqueur  doit  rester  limpide,  au  moins  quelques  minutes. 

Le  chromate  acide  indique  1/1000  de  sel  de  baryum. 

Usages.  — Les  sels  de  slronliane  et  surtout  le  tartrate  ont  été  employés 
pour  détartrer  les  vins  : cette  pratique  a été  condamnée  par  le  conseil  d’hy- 
giène publique  et  de  salubrité  de  la  Seine  à la  suite  d’un  rapport  de 
M.  A.  Riche:  il  en  a été  de  même  pour  les  mélasses  préparées  à l’aide  de  ce 
produit. 

Les  sels  de  strontiane  sont  quelquefois  employés  en  pyrotechnie. 

Tous  les  hygiénistes  (Gautier,  Gables,  etc.),  tout  en  reconnaissant  l’innocuité 
de  ces  sels  au  point  de  vue  toxique,  reconnaissent  au  moins  leurs  propriétés 
diurétiques  et  sont  unanimes  à en  proscrire  la  présence  dans  les  produits- 
alimentaires. 

Usages  médicaux.  — M.  Laborde  a étudié  avec  soin  l’action  des  sels  de  stron- 
tium sur  l’économie  ; il  a opéré  par  injections  sous-cutanées,  intra-muscu- 
laires,  veineuses,  et  par  ingestion  dans  l’estomac  chez  les  animaux,  par  ce 
dernier  procédé  sur  l’homme,  et  ce  avec  divers  sels;  en  fait  d’accidents,  il  n’a 
observé  un  peu  de  congestion  rénale  que  dans  un  seul  cas  à la  suite  de  l’em- 
ploi du  tartrate  de  strontiane  et  la  quantité  d’acide  tartrique  ainsi  ingérée  ne 
saurait  être  négligeable  ; il  lui  a même  semblé  que  l’ingestion  de  ces  sels 
était  favorable  à la  nutrition  générale. 

Les  sels  de  calcium  sont  ceux  qui  se  rapprochent  le  plus  de  ceux  de  stron- 
tium au  point  de  vue  de  l’action  toxique  négative. 


BROMURE  DE  STRONTIUM 
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Les  composés  similaires  du  potassium  provoquent  une  intolérance  de  l’or- 
ganisme qui  contraste  avec  l’innocuité  et  surtout  avec  l’action  bienfaisante 
de  la  strontiane  : celle-ci  semble  exercer  une  action  conservatrice  et  anti- 
putride sur  les  tissus,  les  liquides  et  les  excreta  organiques  ; son  élimination 
par  les  matières  fécales  et  sa  présence  dans  l’intestin  sont  incompatibles  avec 
le  développement  et  l’existence  du  ténia  ; elle  paraît  se  comporter  comme  les 
médicaments  nutritifs  et  reconstituants  et  le  phosphate  semble  surtout  indi- 
qué pour  les  applications  que  suggère  cette  déduction  expérimentale;  enfin 
le  lactate  de  strontiane,  en  particulier,  favorise  notablement  l’excrétion  uri- 
naire en  conservant  à l’urine  la  clarté  et  la  limpidité  que  lui  enlèvent  habi- 
tuellement les  sels  de  potasse  (d’après  M.  G.  Sée,  l’action  diurétique  ne 
s’observerait  pas  chez  l’homme). 

Les  sels  de  strontium,  azotate,  bromure,  lactate,  ont  été  employés  à la  dose 
de  8 et  10  grammes  par  jour  sans  aucun  inconvénient  ; outre  l’usage  du  bro- 
mure de  strontium  en  tant  que  bromure,  ils  ont  été  administrés  contre  la 
néphrite  parenchymateuse  rhumatismale,  celle  des  goutteux  et  celle  des 
scrofuleux,  l’albuminurie  des  femmes  enceintes  et  des  nouvelles  accouchées, 
l’albuminurie  des  scarlatineux;  ils  sont  inefficaces  dans  la  néphrite  intersti- 
tielle et  contre  l’alburninurie  des  tuberculeux  cachectiques  ; pour  qu’ils 
réussissent,  il  ne  faut  pas  que  les  malades  soient  arrivés  à la  période  d’in- 
suffisance urinaire  et  d’urémie.  L’état  de  fièvre,  même  intense,  n’est  pas  une 
contre-indication  (C.  Paul). 

Le  chlorure  de  strontium  StCP,6II20  se  prépare  comme  le  chlorure  de 
baryum  par  l’action  de  l’acide  chlorhydrique  sur  le  carbonate  ou  le  sulfure 
de  strontium  ; il  cristallise  en  prismes  hexaédriques  d’une  saveur  âcre  et 
amère  : 100  parties  d’eau  à 15°  en  dissolvent 66  parties  et  à 100°  125  parties: 
100  parties  d’alcool  à 15°  en  dissolvent  4 parties  et  à 78°  6 parties.  Cette  solution 
brûle  avec  une  flamme  pourpre.  Il  est  presque  insoluble  dans  l’acide  chlor- 
hydrique; sous  l’influence  de  la  chaleur,  il  perd  son  eau  de  cristallisation. 


BROMURE  DE  STRONTIUM.  StBr2,6H20 

Préparation.  — 1°  On  sature  le  brome  par  la  strontiane  ; il  se  forme  un  mé- 
lange de  bromure  et  de  bromate  ; on  se  débarrasse  du  bromate  par  calcina- 
tion ou  par  l’action  d’un  courant  d’hydrogène  sulfuré; 

2°  On  décompose  le  bromure  ferreux  par  l’hydrate  de  strontiane  ; 

FcBr2  + StO  = SlBr2  -f  FeO 

3°  On  sature  l’acide  bromhydrique  par  du  carbonate  de  strontium  ; 

2lIBr  + C03St  = StBr2  -f-  CO2  -f  II20 
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4°  Ou  décompose  à chaud  le  bromure  d’ammonium  (le  plus  pur  des  bro- 
mures du  commerce)  par  de  la  strontiane  ; il  se  dégage  de  l’ammoniaque,  et 
il  reste  du  bromure  de  strontium  ; si  on  avait  employé  un  excès  de  stron- 
tiane. on  la  précipiterait  par  un  courant  de  CO'2  (J.  Casthelaz). 

2 BrAm  + StOTL  = Br2St  + 2 AmOH 

Propriétés.  — Le  bromure  de  strontium  cristallise  avec  G molécules  d’eau  ; 
à 30°  il  se  dissout  dans  son  poids  d’eau;  il  est  peu  soluble  dans  l’alcool. 

Il  est  eftlorescent.  Soumis  à la  chaleur,  il  fond  dans  son  eau  de  cristallisa- 
tion et  peut  être  coulé  en  plaques  contenant  des  quantités  variables  d’eau  ; 
par  fusion  ignée,  il  devient  anhydre. 

Essai  et  usages  médicaux.  — Toutes  les  généralités  données  à propos  des 
sels  de  strontium  s’appliquent  au  bromure.  Rappelons  seulement  qu’il  s’em- 
ploie aux  mêmes  doses  que  le  bromure  de  potassium. 


IODURE  DE  STRONTIUM.  I2Sl 


h' i o dure  de  strontium  se  prépare  par  double  décomposition  entre  l’iodure 
ferreux  et  la  strontiane  ; c’est  un  sel  éminemment  altérable  qui  ne  saurait 
être  utilisé  en  thérapeutique. 

L 'oxyde,  de  strontium  StO  se  prépare  comme  l’oxyde  de  baryum  ; 
il  jouit  des  mêmes  propriétés  physiques  et  chimiques,  forme  les  mêmes 
hydrates,  mais  ne  peut  absorber  directement  l’oxygène  pour  se  transformer 
en  bioxyde  de  strontium. 

L’hycïrate  StOII2,8H20  est  soluble  dans  30  parties  d’eau  froide  et  2p,4 
d’eau  bouillante. 

Cet  oxyde  est  employé  dans  l’industrie  sucrière  pour  l'extraction  du  sucre 
des  mélasses  et  pour  la  préparation  des  sels  de  strontium. 

Le  bioxyde  de  strontium  se  prépare  au  moyen  de  l'eau  oxygénée  et  de 
la  solution  aqueuse  ”de  strontiane. 

Les  sulfures  de  strontium  correspondent  à ceux  de  calcium  et  s’obtien- 
nent de  même.  Ils  servent  à la  préparation  des  sels  de  strontium;  ils  peu- 
vent présenter  de  beaux  phénomènes  de  phosphorescence. 

Le  sulfate  de  strontiane  se  trouve  dans  la  nature  en  prismes  rhomboïdaux 
tronqués  sur  deux  arêtes  et  terminés  par  des  biseaux  horizontaux  accompa- 
gnés ou  non  de  petites  facettes.  Ils  sont  ordinairement  très  réguliers,  presque 
incolores  et  transparents.  Cette  espèce  est  désignée  sous  le  nom  de  célestine ; 
onia  trouve  sous  forme  fibreuse  près  de  Toul.  A Montmartre,  elle  est  en 
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par  suite  de  retrait. 

La  célestiue  est  ordinairement  blanche  ou  grisâtre  ; mais  les  premières 
variétés  connues  offraient  une  teinte  bleue  qui  avait 
suggéré  à Werner  le  nom  de  célestine.  Il  est  rare  de 
la  rencontrer  dans  les  filons  ; elle  se  trouve  presque 
toujours  dans  les  terrains  de  sédiment  associée  au 
gypse  et  au  sel  gemme;  sa  densité  est  de  3,89.  Elle 
est  soluble  dans  3 à 4 000  parties  d’eau  ; elle  sert 
à préparer  tous  les  composés  de  strontiane. 

L 'azotate  de  strontiane  (Àz03)2St  se  prépare  en  Fig.  421.  — Célestine. 
attaquant  par  l’acide  azotique  le  carbonate  ou  le  sul- 
fure de  strontium  ; il  cristallise  en  octaèdres  réguliers  ; il  est  soluble  dans 
5 parties  d’eau  à 0Ü  et  dans  une  à 100°.  Il  est  insoluble  dans  l’alcool.  La 
chaleur  le  ramène  à l’état  de  strontiane.  Il  entre  dans  la  composition  du  feu 
rouge  de  Bengale. 

Les  trois  phosphates  de  strontiane  ont  été  étudiés  par  L.  Barthe. 


Le  carbonate  de  strontiane  ou  strontianite  est  rare.  Il  est  rarement 
cristallisé;  on  le  trouve  le  plus  souvent  en  masses  à structure  fibreuse  et 
rayonnante. 

Dans  quelques  sources,  le  carbonate  de  strontiane  se  trouve  en  solution  a 
la  faveur  de  l’acide  carbonique.  Il  cristallise  en  prismes  droits  incolores  : 
sa  densité  est  3,63.  Il  est  insoluble  dans  l’eau.  La  chaleur  le  ramène  difficile- 
ment à l’étal  de  strontiane. 


BÀIIYUM 
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Historique.  — Le  baryum  a été  découvert  par  Scheele  en  1774. 

Préparation.  — On  prépare  le  baryum  en  décomposant  Lla  baryte  par  la 
pile  ou  par  la  vapeur  du  potassium. 

Propriétés.  — La  grande  difficulté  qu’il  y a à l’isoler  n’a  pas  encore  per- 
mis aux  chimistes  de  faire  une  étude  complète  et  exacte  de  ses  propriétés. 
Pour  Davy,  il  ressemble  à l’argent,  se  précipite  au  fond  de  l’acide  sulfurique 
concentré,  s’oxyde  vivement  dans  l’eau,  dégage  de  l’hydrogène  et  se  convertit 
en  baryte. 

Caractères.  — Les  sels  de  baryum  ne  précipitent  ni  par  l’hydrogène  sul- 
furé, ni  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque.  Avec  le  carbonate  d’ammoniaque, 
précipité  blanc  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique.  Celte  solution  possède  les 
caractères  suivants  : 

1°  Evaporée  à siccité,  elle  laisse  un  résidu  de  chlorure  de  baryum  inso- 
luble dans  l’alcool  absolu  ; 

2°  Avec  la  solution  de  sulfate  de  chaux,  elle  donne  immédiatement  un  pré- 
cipité blanc  insoluble  dans  les  acides  , insoluble  dans  l’hyposulflte  de 
soude.  Cette  réaction  n’est  pas  très  sensible  en  présence  d’une  grande  quan- 
tité de  sels  de  chaux; 

3°  L’acide  fluosilieique  donne  un  précipité  blanc  cristallin,  peu  soluble 
dans  les  acides  chlorhydrique  et  azotique  dilués  ; 

4°  Les  chromâtes  alcalins  ainsi  qu’une  solution  de  chromate  de  strontiane 
donnent  immédiatement  un  précipité  jaune  soluble  dans  les  acides  minéraux. 
C est  la  réaction  la  plus  sensible  en  présence  des  métaux  du  même  groupe. 

o'J  L acide  oxalique  ne  donne  un  précipité  blanc  d’oxalate  de  baryte  que 
dans  les  solutions  concentrées.  La  précipitation  est  favorisée  par  l’addition 
de  1 ammoniaque  ; elle  n’a  pas  lieu  dans  les  solutions  étendues; 

6,J  Au  chalumeau,  les  sels  de  baryte  et  surtout  le  chlorure  colorent  la 
tlamme  extérieure  en  jaune  verdâtre. 
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Dosage.  — Les  sels  de  baryum  sont  toujours  dosés  à l’état  de  sulfate 
barytique.  (Voy.  p.  323.) 

Séparation.  — a.  On  sépare  la  baryte  de  la  chaux  : 1°  en  transformant  le  mé- 
lange en  azotate;  Pazotate  de  baryte  est  insoluble  dans  l’alcool  absolu;  2°  en 
se  basant  sur  la  différence  de  solubilité  des  deux  sulfates  dans  l’eau  ; 

b.  On  sépare  la  baryte  de  la  strontiane  : 1°  au  moyen  de  l’acide  fluosilici- 
que;  2°  duchromate  de  potasse  3°  en  se  basant  sur  l’insolubilité  du  chlorure 
de  baryum  dans  l’alcool  absolu;  4°  le  sulfate  de  strontiane  est  décomposé  par 
le  carbonate  d’ammoniaque; 

c.  Pour  séparer  un  mélange  de  baryte  de  strontiane  et  de  chaux;  on  préci- 
pite la  baryte  par  l’acide  fluosilicique,  puis  on  sépare  la  strontiane  de  la 
chaux  par  l’un  des  procédés  déjà  indiqués. 

Usages  médicaux.  — Les  sels  de  baryte  ont  été  rarement  employés  en  thé- 
rapeutique ; d’après  le  docteur  Bary  de  Dorpat,  l’action  du  chlorure  de  baryum 
sur  le  cœur  serait  tout  à fait  analogue  à celle  de  la  digitale. 

Toxicologie.  — Les  empoisonnements  par  les  sels  de  baryum  sont  rares  ; 
au  reste  d’après  M.  Bardet,  ces  sels  seraient  moins  toxiques  qu’on  ne  l’avait 
admis  jusqu’ici  ; il  faudrait  se  méfier  de  l’arsenic  qui  accompagne  souvent 
ces  sels  ; chez  le  lapin  la  dose  toxique  par  kilogramme  d’animal  serait  de 
75  milligrammes. 

Les  doses  fortes  déterminent  des  accidents  où  dominent  les  symptômes 
d’un  catarrhe  intestinal  très  violent.  La  mort  peut  survenir  au  bout  de 
deux  heures  lorsque  la  dose  est  très  forte  ; dans  quelques  autopsies  on  a 
signalé  une  irritation  du  cerveau  et  des  méninges. 

Recherches.  — Pour  rechercher  ce  métal,  on  détruira  les  substances  orga- 
niques au  moyen  de  l’acide  chlorhydrique  et  du  chlorate  de  potasse  ; dans  le 
résidu  se  trouvera  le  sulfate  de  baryte. 

Le  sulfate  de  baryte  fondu  avec  quatre  fois  son  poids  de  carbonate  potassi- 
cosodique  (15  parties  de  carbonate  potassique  sec  et  10  parties  de  carbonate 
sodique  anhydre)  se  transforme  en  carbonate  de  baryte;  on  reprend  par  l’eau 
qui  dissout  l’excès  de  carbonate  et  les  sulfates  alcalins  ; le  carbonate  de  ba- 
ryte reste  ; on  le  dissout  dans  l’acide  chlorhydrique  ; en  évapore  à siccité  ; on 
reprend  par  quelques  gouttes  d’eau  distillée  et  dans  la  liqueur  on  constate 
les  caractères  des  sels  de  baryum. 

Contrepoison.  — Comme  contrepoison,  on  administre  les  sulfates  de 
magnésie  ou  de  soude. 
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traité  de  chimie  médicale 


CHLORURE  DE  BARYUM 

CFBa,  211-0  = 244 

Préparation. — 1°  On  attaque  le  sulfure  de  baryum  par  l’acide  chlorhydrique, 
on  concentre  et  on  fait  cristalliser  (1). 

2°  On  attaque  le  carbonate  de  baryte  naturel  en  excès  (Withérite)  par 
l’acide  chlorhydrique  ; on  concentre  et  on  fait  cristalliser.  Il  faut  employer 
un  excès  de  withérite  pour  ne  pas  laisser  entrer  en  dissolution  les  corps 
étrangers. 

C03Ba  + 2 I1C1  = Cl(I) 2Ba  + CO2  + II20 

Propriétés.  — Le  chlorure  de  baryum  cristallise  en  tables  rhomboïdales 
contenant  2 molécules  d’eau;  sa  saveur  est  âcre  et  désagréable.  Sa  densité  est 


n’en  dissout  que  1/400.  Il  est  insoluble  dans  les  acides  concentrés. 


Il  se  déshydrate  entièrement  quand  on  le  chauffe  à 100°;  puis  il  suhit  la 
fusion  ignée. 

Essai.  — Lorsque  le  chlorure  de  baryum  est  pur  et  qu’on  précipite  sa  solu- 
tion aqueuse  par  l’acide  sulfurique,  la  liqueur  filtrée  ne  laisse  aucun  résidu 
solide  par  évaporation. 

Réactif.  — Sa  solution  aqueuse  à 1/10  sert  de  réactif  à l’acide  sulfurique 
et  aux  sulfates. 


(I)  « Sulfate  de  baryte 600  gr. 

Noir  de  fumée 200  gr. 

Huile Q.  S. 

Réduisez  le  sulfate  de  baryte  en  poudre  très  fine;  mélangez-le  intimement  dans  un 
mortier  avec  le  noir  de  fumée;  ajoutez  une  quantité  d’huile  suffisante  pour  impré- 
gner légèrement  le  mélange,  puis  continuez  à le  triturer.  Introduisez  la  matière  dans 
un  creuset  dont  vous  laisserez  un  cinquième  de  la  capacité  vide  ; remplissez  le 
creuset  de  charbon  végétal  finement  pulvérisé  ; adaptez  le  couvercle  du  creuset  et 
lutez.  Chauffez  d'abord  le  creuset  avec  ménagement  ; portez  graduellement  la  tempé- 
rature au  rouge,  et  entretenez  le  feu  vif  pendant  quatre  ou  cinq  heures.  Laissez 
refroidir  le  creuset  dans  le  fourneau,  et  brisez-le  lorsqu’il  sera  entièrement  refroidi. 
Triturez  le  produit  obtenu  ; extrayez-en  toutes  les  parties  solubles  par  une  ébullition 
suffisamment  prolongée  dans  l’eau  distillée  bouillante;  filtrez.  » Codex  1866. 

A la  chaleur  rouge,  le  sulfate  de  baryte  se  trouve  décomposé  par  le  charbon  ; il  se 
change  en  sulfure  de  baryum  et  dégage  de  l’oxyde  de  carbone.  Dans  la  liqueur,  nous 
avons  donc  une  solution  de  sulfure  de  baryum.  Cette  solution  sert  à préparer  la 
plupart  des  sels  barytiques. 
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BROMURE  DE  BARYUM 

On  en  a fait  une  solution  titrée  pour  doser  le  plâtre  dans  les  vins. 

Usages  médicaux.  — IIare,  après  Bary,  a proposé  d’employer  le  chlorure 
de  baryum,  en  guise  de  digitale,  dans  les  affections  du  cœur. 

Toxicologie.  MM.  Ogier  et  Soquet  ont  tué  un  chien  de  8 kilogrammes 
°n  * heures,  en  administrant  par  voie  stomacale  2 grammes  de  chlorure  de 
baryum  ; peu  d instants  après  l’ingestion,  l’animal  avait  vomi  la  plus  grande 
partie  du  poison  ingéré. 

Dans  ce  cas  et  dans  une  expertise  judiciaire,  ils  ont  constaté  que  ce 
toxique  se  localisait  dans  les  organes  suivants  nommés  dans  l’ordre  de 
quantité  décroissante  de  baryte  trouvée  : foie,  reins,  poumons,  contenu  de 
l’intestin. 


BROMURE  DE  BARYUM 

Br-Bn, 211-0  = 333 

Préparation.  1"  On  peut  le  préparer  par  double  décomposition  entre  le 
sulfure  de  baryum  et  le  bromure  ferreux. 

- ‘ 0n  Peut  saturer  l’acide  bromhydrique  par  l’eau  de  baryte,  le  carbonate 
ou  le  sulfure  de  baryum. 

Propriétés.  11  cristallise  en  « tables  rhomboïdales , incolores,  inalté- 
rables, d’une  saveur  âcre,  amère,  très  désagréable,  très  solubles  dans  l’eau, 
solubles  dans  l’alcool  absolu,  et  fusibles  à une  température  élevée. 

Essai.  — « La  solution  aqueuse  ne  doit  pas  se  colorer  en  jaune  quand  on 
la  traite  par  l’acide  sulfurique,  ni  se  colorer  en  bleu  par  l’addition  d’empois 
d’amidon  et  de  quelques  gouttes  d’acide  azotique  nitreux  ; elle  ne  doit  pas 
être  influencée  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque. 

Toxicologie.  — « (le  sel  est  vénéneux.  » Codex  84. 


« Décomposez  celte  solution  de  sulfure  de  baryum  par  de  l’acide  chlorhydrique 
dilué,  jusqu’à  ce  que  la  liqueur  présente  une  légère  réaction  acide.  Cette  décompo- 
sition donne  naissance  à une  quantité  considérable  d’acide  sullhydrique.  Il  est 
convenable  de  l’enflammer  au  moment  où  il  se  dégage,  afin  d’éviter  les  inconvé- 
nients auxquels  sa  présence  peut  donner  lieu.  La  liqueur  sera  filtrée  ; le  résidu  sera 
lavé  à l’eau  chaude  ; l’eau  de  lavage  et  la  liqueur  filtrée  seront  évaporées  à siccité 
Le  résidu  de  l’évaporation  sera  redissous  dans  une  petite  quantité  d’eau  ; on  ajoutera 
à celte  dissolution  un  léger  excès  de  sulfure  de  baryum  pour  précipiter  le  fer  qu’elle 
pourrait  contenir;  on  filtrera  de  nouveau,  on  fera  concentrer  par  évaporation  Wp 
et  cristalliser.  » (Codex  1800.) 

On  peut  remplacer  l’huile  el  le  noir  de  fumée  par  2o0  grammes  de  houille. 

CHIMIE  MÉDICALE. 
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TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 


10 DU RE  DE  BARYUM 

PBa  = 391 

Préparation.  — On  dissout  du  sulfure  de  baryum  dans  de  l’eau  distillée 
bouillante,  on  filtre  et  on  ajoute  à la  liqueur  une  solution  d’iodure  de  fer.  Il 
se  dépose  du  sulfure  de  fer,  et  l’iodure  de  baryum  reste  dissous.  Lorsque  la 
solution  n'accuse  ni  excès  de  sulfure  de  baryum,  ni  excès  d’iodure  de  fer, 
on  la  filtre  et  on  la  concentre  pour  la  faire  cristalliser.  Les  cristaux  sont 
égouttés  avec  soin  avant  d’être  enfermés  dans  des  llacons.  L’opération 
demande  à être  conduite  vivement  pour  qu’il  n’y  ait  pas  coloration  des 
liqueurs. 

Propriétés.  — L’iodure  de  baryum  cristallise  en  prismes  à six  pans,  blancs 
et  déliés.  Il  est  déliquescent  et  d’une  saveur  âcre  insupportable. 

Ses  dissolutions  et  le  sel  lui  même  se  décomposent  rapidement  à l’air.  Il 
se  forme  du  carbonate  de  baryte  et  l’iode  devenu  libre  brunit  la  liqueur  ou 
les  cristaux. 

Usages.  — L’iodure  de  baryum  est  vénéneux,  et  pour  ce  motif  il  est  réservé 
aux  usages  externes.  On  en  fait  des  pommades  dont  la  décomposition  est 
rapide.  C’est  un  sel  d’une  conservation  très  difficile  et  peu  usité. 


OXYDE  DE  BARYUM 

liaU  = 133 


Synonymie.  — Baryte. 

Préparation.  — On  la  prépare  en  décomposant  par  la  chaleur  l’azotate 
de  baryte  dans  une  cornue  en  porcelaine;  la  température  doit  être  portée  au 
rouge  blanc,  mais  il  faut  éviter  de  la  prolonger  au  delà  du  temps  nécessaire. 

Propriétés.  — La  baryte  anhydre  est  d’un  blanc  grisâtre,  spongieuse;  sa 
saveur  est  âcre,  très  caustique;  elle  est  fusible  au  chalumeau  oxhydrique; 
100  parties  d’eau  à 15°  en  dissolvent  5 parties  et  à 100°  10  parties. 

Avec  le  soufre  elle  donne,  suivant  la  température,  des  sulfates,  des  hypo- 
sulfites  ou  des  sulfures. 

Avec  le  chlore,  dégagement  d’oxygène  et  formation  de  chlorure  de  baryum. 

Avec  le  phosphore,  on  obtient  un  hypophosphite  et  un  dégagement  de  PII3. 

En  faisant  passer  un  courant  d’air  sur  un  mélange  de  charbon  et  de  baryte, 
on  obtient  du  cyanure  de  baryum. 

A l’air  la  baryte  s’altère  ; elle  est  très  avide  d’eau,  d’acide  carbonique  et 
se  réduit  en  poussière. 

Si  on  projette  quelques  gouttes  d'eau  sur  un  fragment  de  baryte,  la 
chaleur  dégagée  peut  porter  la  baryte  à l’incandescence. 
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L eau  saturée  de  baryte  à chaud  laisse  déposer  par  le  refroidissement  un 
hydrate  cristallisé  contenant  9 molécules  d’eau  Ba0,9II20.  Ces  cristaux 
sont  blancs,  transparents,  souvent  très  nets;  ils  appartiennent  au  système 
du  prisme  droit  à base  carrée.  7 molécules  disparaissent  à 100°;  la  huitième 
n est  expulsée  qu  au  rouge  et  la  dernière  ne  peut  être  chassée  par  la  chaleur  ; 
ce  dernier  hydrate  BaO,lUO  = Ball202  est  une  poudre  blanche,  fusible 
en  un  liquide  d’apparence  oléagineuse. 

L acide  sulfurique  versé  sur  la  baryte  anhydre  produit  de  l’incandescence; 
avec  la  strontiane  ce  phénomène  n’a  pas  lieu. 

La  ban  te  désorganise  les  substances  organiques  comme  la  potasse  et  la 
soude. 

Réactif.  La  baryte  est  souvent  employée  pour  faire  une  liqueur  alcaline 
titrée. 

A.  A illiers  a démontré  qu  on  ne  peut  pas  doser  volumétriquement  un  acide 
libie,  en  présence  du  phosphate  bisodique,  au  moyen  d’une  solution  titrée 
d’eau  de  baryte,  même  en  se  servant  comme  indicateur  de  la  phtaléine  du 
Phénol.  Ces  dosages  s’effectuent  assez  exactement  au  moyen  d’une  solution 
titrée  de  potasse. 


BIOXYDE  DE  BARYUM.  BaO2 

Préparation.  1 En  traitant  1 eau  de  baryte  par  l’eau  oxygénée. 

- En  faisant  passer  un  courant  d air  pur  et  sec  sur  de  la  baryte  chauffée 
au  rouge  naissant. 

Propriétés.  — Le  bioxyde  de  baryum  est  un  corps  blanc  grisâtre,  insipide, 
modoie  et  insoluble  dans  1 eau.  Chauffé  au  rouge  clair,  il  se  décompose  en 
baryte  et  oxygène. 

L iode  le  décompose,  produit  de  l’iodure  de  baryum  et  un  dégagement 
tumultueux  d’oxygène. 

A chaud,  un  courant  d’hydrogène  rend  le  bioxyde  de  baryum  incandes- 
cent et  produit  de  l’hydrate  de  baryte. 

Il  se  délite  dans  l’eau  sans  dégagement  de  chaleur. 

Les  acides  en  solution  aqueuse  le  dissolvent  ; il  se  produit  alors  un  sel 
barytique  et  du  bioxyde  d’hydrogène  ou  un  dégagement  d’oxygène. 


SULFATE  DE  BARYUM 

S = 3.2  = 13,74 
SOlBa"  = 233  O4  = 64  = 27,48 
Ba  = 137  = 38.78 
233  100,00 

État  naturel.  — La  baryte  sulfatée,  barytine , spath  pesant,  a pour  forme 
primitive  un  prisme  droit  à base  rhombe  de  101°, 30'  ; il  possède  un  clivage 
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facile  parallèlement  aux  faces  du  prisme  ; sa  densité  varie  de  4,3  à 4,5  ; sa 
dureté  = 3,5.  11  est  fusible  au  chalumeau.  Labarytine  est  ordinairement  gri- 
sâtre, jaunâtre,  blanchâtre  ou  d’un  blanc  de  lait.  Elle  est  souvent  cristal- 
lisée ; c’est  une  des  espèces  qui  offrent  le  plus  de  formes  secondaires.  Les 
plus  habituelles  sont  des  prismes  rhomboïdaux  plus  ou  moins  modifiés,  des 

octaèdres  cunéiformes  et  des  tables  rectangu- 
laires biselées  sur  leur  périphérie.  On  la  ren- 
contre aussi  très  souvent  en  masses  laminaires. 
La  barytine  ne  forme  jamais  de  masses  consi- 
dérables, mais  elle  sert  de  gangue  aux  métaux 
et  surtout  aux  minerais  de  plomb,  de  cuivre, 
d’argent,  d’antimoine,  de  mercure  et  de  zinc. 
On  ne  la  trouve  pas  dans  les  minerais  d’étain  qui  appartiennent  à une 
époque  plus  ancienne.  Elle  se  trouve  fréquemment  dans  les  arkoses  situés 
vers  la  séparation  des  granits  et  des  terrains  secondaires. 

Le  phosphore  de  Bologne  est  de  la  barytine  radiée  pilée  et  agglutinée  en 
gâteaux  avec  de  la  gomme. 


Fig.  422.  — Barytine. 


Préparation.  — On  l’obtient  par  double  décomposition. 

Propriétés.  — Ce  corps  est  insoluble  dans  l'eau  et  les  acides  ; cependant 
il  se  dissout  sensiblement  dans  l’acide  sulfurique  bouillant  et  concentré  ; par 
refroidissement  il  se  dépose  un  bisulfate  de  baryte  que  l’eau  décompose  en 
acide  sulfurique  et  sulfate  de  baryte. 

Sous  l'influence  de  la  chaleur,  il  fond  mais  ne  se  décompose  pas. 

Usages.  — Il  est  employé  comme  fondant  dans  quelques  fonderies  de 
cuivre  ; il  entre  dans  la  composition  de  certains  verres  ; il  sert  surtout  à fal- 
sifier un  grand  nombre  de  produits. 

Pour  préparer  le  chlorate  hary tique  (C103)2Ba  on  traite  le  chlorate  de 
potasse  par  l’acide  fluosilicique  , il  se  forme  du  fluosilicate  de  potasse  et  une 
solution  d’acide  chlorique.  Cette  solution  est  neutralisée  par  de  la  baryte. 
Ce  sel  a quelquefois  été  employé  par  les  artificiers  pour  produire  une 
ilamme  verte. 


AZOTATE  BARYTIQUE.  (Az03)2Ba 

Préparation.  — L azotate  barytique  se  prépare  d'une  manière  analogue  à 
celle  employée  pour  le  chlorure  barytique.  On  prépare  du  sulfure  de  baryum; 
on  1 attaque  par  1 acide  azotique  ; on  filtre,  on  concentre,  on  ajoute  un  léger 
excès  de  sullure  de  baryum  pour  se  débarrasser  du  fer;  on  filtre  et  l’on  fait 
cristalliser  à deux  ou  trois  reprises. 

Propriétés.  L’azotate  de  baryte  est  cristallisé  en  octaèdres  réguliers, 
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anhydres,  transparents,  d’une  saveur  désagréable,  amère  et  salée,  solubles 
dans  vingt  parties  d’eau  à 15°  et  dans  2P,8  d’eau  à 100°,  insolubles  dans  l’al- 
cool, inaltérables  à l'air.  Sa  solution  aqueuse  ne  doit  pas  se  troubler  par 
l’azotate  d’argent. 


CARBONATE  DE  BARYUM.  C03Ba 


État  naturel.  — La  baryte  carbonatée  ou  withérite  a pour  forme  primi- 
tive un  prisme  droit  à base  rliombe  dont  une  forme  dérivée  ressemble  beau- 
coup à un  prisme  hexaèdre  régulier  (fîg.  423).  Sa  densité 
est  de  4,3,  sa  dureté  est  de  3,o.  Elle  fond  au  chalumeau. 

Elle  est  assez  rare,  elle  est  plus  vénéneuse  que  le  carbo- 
nate artificiel.  En  Angleterre,  elle  porte  le  nom  de  mort- 
aux-rats.  Elle  accompagne  presque  toujours  les  minerais 
de  plomb. 

Préparation.  — On  peut  l’obtenir  par  double  décom- 
position. 

Propriétés.  — Elle  est  incolore,  insoluble  dans  l’eau;  j?u/. 423.  — Withérite. 
La  chaleur  la  décompose  très  difficilement. 

L’acide  sulfurique  ne  l’attaque  qu’avec  difficulté.  Pour  rendre  l’attaque 
facile,  il  faut  ajouter  un  peu  d’acide  chlorhydrique. 

En  calcinant  le  carbonate  de  baryte  avec  du  brai  de  goudron,  on  obtient 
de  la  baryte.  Si  on  la  mélange  avec  du  charbon  et  qu’on  fasse  passer  un 
courant  d’air  sur  le  mélange  chauffé,  on  obtient  du  cyanure  de  baryum. 


LITHIUM 


Li  =: 


7 


Historique. — Le  lithium  a été  découvert  en  1787  par  Arfwedson,  étudié 
d’abord  par  D.vvy,  puis  en  1857  par  Troost. 

Préparation.  — Le  minerai  le  plus  avantageux  à traiter  est  la  triphyline , 
phosphate  à base  de  lilhine,  de  fer  et  de  manganèse  contenant  de  o à 7 
p.  100  de  lithine,  mais  il  est  rare  et  on  a le  plus  souvent  recours  au  lépido- 
lithe.  On  fait  un  mélange  de  lépidolithe,  carbonate  de  baryte,  sulfate  de 
baryte  et  sulfate  de  potasse.  On  chauffe  : le  mélange  fond  facilement  et  se 
sépare  en  deux  couches.  La  couche  supérieure  contient  un  mélange  de  sulfates 
de  lithine,  de  potasse  et  de  baryte  ; on  la  traite  par  l’eau  ; la  solution  des  sul- 
fates de  potasse  et  de  lithine  est  traitée  par  le  chlorure  de  baryum  ; on 
obtient  ainsi  une  liqueur  contenant  des  chlorures  alcalins  ; on  évapore  à 
siccité  et  on  .épuise  le  résidu  par  un  mélange  d’alcool  et  d’éther  dans  lequel 
le  chlorure  de  lithium  se  dissout. 

. Pour  obtenir  le  lithium,  on  traite  le  chlorure  de  lithium  fondu  par  la  pile. 

Propriétés.  — Le  lithium  possède  l’éclat  de  l’argent;  dans  l’air  humide  il 
se  ternit  peu  à peu  ; il  est  plus  dur  que  le  potassium  et  le  sodium.  C’est  le 
plus  léger  de  tous  les  corps  solides  connus  ; sa  densité  est  0,59.  11  fond  à 180°. 

Le  soufre  l’attaq.ue  au-dessous  de  son  point  de  fusion  et  forme  avec  lui  un 
sulfure  jaune  soluble  dans  l’eau. 

Le  chlore,  le  brome  et  l’iode  l’attaquent  à la  température  ordinaire. 

Avec  le  phosphore,  il  donne  un  phosphure  décomposable  par  l’eau. 

Fondu,  il  étame  le  fer.  Il  attaque  fortement  l’argent,  l’or,  le  platine,  etc. 

Il  décompose  l'eau  à la  température  ordinaire,  mais  sans  produire  d’in- 
flammation. Les  acides  sulfurique  et  azotique  concentrés  sont  décomposés 
avec  inflammation. 

Il  attaque  le  verre  et  la  porcelaine  à une  température  inférieure  à celle  de 
son  point  de  fusion  (180°). 

Caractères.  — Les  sels  de  lithine  possèdent  les  caractères  suivants  : 

1°  Avec  l’acide  picrique,  précipité  jaune; 

2°  Avec  le  phosphate  de  soude,  précipité  blanc  soluble  dans  les  acides  et  les 
sels  ammoniacaux; 
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3°  Avec  l’acide  fluosilicique,  précipité  blanc; 

4°  Ils  colorent  la  flamme  en  rouge  carmin; 

5°  Le  spectre  du  lithium  est  très  beau  ; il  est  caractérisé  par  une  magni- 
fique raie  rouge  carmin  x et  une  raie  très  pâle,  rouge  orangé  fi. 

Dosage.  — Le  lithium  peut  être  précipité  à l’état  de  phosphate  ; il  est 
ainsi  facilement  séparé  des  alcalis. 

M.  A.  Carnot  a proposé  un  procédé  de  dosage  basé  sur  ce  que  le  fluorure 
de  lithium  est  presque  insoluble  dans  l’eau  et  encore  plus  dans  une  solution 
d’ammoniaque  et  de  fluorure  d’ammonium. 

Usages  médicaux.  — L’urate  de  lithine  étant  soluble,  les  sels  de  lithium 
ont  été  employés  pour  favoriser  la  dissolution  des  dépôts  de  cet  acide. 

Toxicologie.  — Les  sels  de  lithium  ne  sont  pas  toxiques. 

Le  chlorure  de  lithium  LiCl  est  cristallisable  ; il  est  excessivement  avide 
d’eau  ; quand  on  évapore  à siccité,  une  partie  se  décompose  en  acide  chlor- 
hydrique et  lithine. 


BROMURE  DE  LITHIUM 


BrLi  87. 

Préparation. 


« Brome 80  gr. 

Limaille  de  1er Q.  S. 

Eau  distillée  ....  300  gr. 

Carbonate  de  lithine 38  gr. 


Préparez  le  bromure  de  fer  ainsi  qu’il  a ôté  indiqué,  filtrez  et  ajoutez  aux 
liqueurs  encore  chaudes  le  carbonate  de  lithine  ; chauffez  vers  la  fin  de  l’o- 
pération pour  compléter  la  double  décomposition.  Les  liqueurs  doivent  être 
faiblement  alcalines.  Filtrez  pour  séparer  le  carbonate  de  fer  précipité  ; 
lavez  le  précipité  avec  Q.  S.  d’eau  distillée;  évaporez  et  coulez  en  plaques 
que  vous  enfermerez  de  suite  dans  des  flacons  bien  secs.  Un  gramme  de 
bromure  de  lithium  est  entièrement  précipité  par  Dr,93  d’azotate  argentique.  » 


10  DU  RE  DE  LITHIUM 


ILi  = 134 

Préparation. 


« Iode 127  gr. 

Limaille  de  1er 35  gp. 

Carbonate  de  lithine 38  gr. 

Eau  distillée 300  gr. 


Préparez  la  solution  d’iodure  de  fer  avec  la  totalité  de  l’eau  distillée,  fil- 
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trez,  ajoutez  le  carbonate  de  lithine  aux  liqueurs  encore  chaudes  et  portez 
à l’ébullition  pour  compléter  la  double  décomposition  ; la  liqueur  doit  être 
légèrement  alcaline.  Filtrez,  lavez  le  précipité,  évaporez  et  coulez  en  plaques 
l’iodure  de  lithium  fondu. 

Il  est  blanc,  très  soluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool.  Un  gramme  d’iodure 
de  lithium  sec  et  pur  est  entièrement  précipité  par  J sr, 27  d’azotate  d’argent  ». 
(Société  de  Pharmacie.) 

La  lithine  Li20  se  prépare  en  calcinant  un  mélange  de  sulfate  de  lithine 
et  de  baryte  ou  en  calcinant  l’azotate  de  lithine  anhydre  et  pur;  elle  est 
blanche,  à cassure  cristalline;  elle  fond  au-dessous  du  rouge  ; elle  se  dissout 
lentement  dans  l’eau  et  attire  l’humidité,  mais  moins  que  la  potasse  ou  la 
soude.  Elle  est  indécomposable  par  la  chaleur  ou  le  charbon. 


CARBONATE  DE  LITHINE 

C03Lis  = 74 

Préparation.  — 1°  On  obtient  le  carbonate  de  lithine  en  précipitant  par  un 
carbonate  alcalin  la  solution  d’un  sel  de  lithine. 

SCPLi2  + COANa2  = C03Li2  + SCPNa2 

Il  faut  laver  longtemps  le  précipité  qui  retient  énergiquement  une  petite 
quantité  des  sels  contenus  dans  la  dissolution.  Pour  le  purifier,  on  le  délaie 
dans  l’eau  à 0°  et  on  fait  passer  un  courant  d’acide  carbonique  qui  le  dis- 
sout. On  porte  lentement  la  solution  à l’ébullition  : elle  perd  peu  à peu  son 
acide  carbonique,  et  le  carbonate  de  lithine  se  précipite  à l’état  cristallin. 

2°  On  l’obtient  encore  en  calcinant  l’azotate  de  lithine  avec  un  excès  d’acide 
oxalique. 

Propriétés.  — Le  carbonate  de  lithine  est  une  poudre  blanche,  cristalline, 
inodore,  à réaction  alcaline,  soluble  dans  46  parties  d’eau  (Fluckiger)  66  par- 
ties (Draper)  130  parties  (Kremer)  ; à l’ébullition,  il  est  moitié  moins  soluble 
(Draper).  Quand  il  a été  trop  chauffé,  il  se  dissout  plus  difficilement;  il  suf- 
fit alors  de  le  triturer  avec  un  peu  de  sucre  ou  de  bicarbonate  de  sodium 
(Carles). 

A la  pression  ordinaire,  100  parties  d’eau  saturée  d'acide  carbonique  en 
dissolvent  5P,41  : à la  pression  de  4 atmosphères,  cette  quantité  s’élève  à 
6,87  (Goldammer). 

Il  est  peu  soluble  dans  l’alcool. 

Essai.  — La  solution  dans  l’acide  chlorhydrique,  évaporée  à sec,  laisse  un 
résidu  complètement  soluble  dans  un  mélange  à parties  égales  d’alcool  et 
d’éther.  Il  colore  la  flamme  de  l’alcool  en  rouge  pourpre.  Un  gramme  de  ce 
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sel  traité  par  l’acide  sulfurique,  puis  évaporé  et  chauffé  au  rouge,  doit  laisser 
lgr,48  de  sulfate  de  lithine  qui,  redissous  dans  l’eau  distillée,  ne  précipite  ni 
par  l’oxalate  d’ammoniaque,  ni  par  l’eau  de  chaux. 

Usages  médicaux.  — Le  carbonate  de  lithine  est  un  excellent  dissolvant  de 
l'acide  urique  ; à ce  titre,  il  est  préconisé  contre  la  gravelle,  la  goutte  et  les 
calculs  urinaires  ; on  le  donne  aux  doses  de  0sr,10  à Os1', 50,  par  jour  ; à dose 
plus  élevée,  il  agit  comme  alcalin  et  peut  produire  des  accidents. 

On  l’administre  quelquefois  sous  forme  de  sel  effervescent. 


CÉSIUM 


Cs  = 132,o 


Le  césium,  plus  rare  que  le  rubidium,  accompagne  ordinairement  ce  der- 
nier métal  : ils  se  trouvent  dans  les  eaux  de  Bourbonne-les-Bains  ; le  césium 
se  trouve  seul  dans  le  pollux,  minéral  de  bile  d’Elbe. 

C’est  un  métal  d’un  blanc  d’argent,  ductile,  très  mou  à la  température  ordi- 
naire ; il  fond  à 26°-27°.  Au  spectroscope,  il  fournit  de  belles  raies  bleues  d’où 
son  nom  (cœsius,  bleu  de  ciel.) 

D’après  le  système  de  classification  des  corps  de  Mendeleeff,  le  potassium, 
le  lithium,  le  rubidium  et  le  césium  appartiennent  au  même  groupe  chimique  ; 
les  propriétés  physiologiques  de  ces  métaux  sont  également  analogues,  ainsi 
que  le  démontrent  les  expériences  de  Botkine. 


RUBIDIUM 

Rb  = 83,2 


Le  rubidium  accompagne  très  fréquemment  le  césium  ; on  en  trouve  0,001 
dans  les  salins  de  betterave;  on  l’extrait  généralement  du  lépidolithe  en 
même  temps  que  la  lithine. 

C'est  un  métal  d’un  blanc  d’argent,  mou,  fusible  à 38°, 5,  donnant  au  spec- 
troscope de  belles  raies  rouges  (rubidus,  rouge.) 

Ses  propriétés  physiologiques  sont  analogues  à celles  du  lithium,  du 
potassium  et  du  césium,  métaux  à côté  desquels  il  est  rangé  dans  la  classifi- 
cation de  Mendeleeff  (Botkine). 

On  a quelquefois  utilisé  le  bromure  double  d' ammonium  et  de  rubidium . 


POTASSIUM  ET  SODIUM 


K'  = 39.  Na'  = 23 


Ce  métaux  présentent  de  telles  analogies  que  nous  avons  cru  devoir  les 
étudier  ensemble  pour  en  simplifier  l’étude. 

Historique.  — Ces  métaux  ont  été  découverts  en  1807  par  Davy,  en  soumet- 
tant leurs  oxydes  hydratés  à l’action  de  la  pile. 

État  naturel.  — Ces  corps  se  trouvent  dans  un  grand  nombre  de  miné- 
raux. Les  plantes  marines  contiennent  surtout  du  sodium  et  les  plantes  ter- 
restres surtout  du  potassium. 

Dans  le  sang  les  sels  de  potassium  se  trouvent  dans  le  globule  sanguin  et 
les  sels  de  sodium  dans  le  sérum. 

Préparation.  — Gay-Lussàc  et  Thénard  décomposaient  la  potasse  fondue 
en  la  chauffant  dans  un  canon  de  fusil  avec  de  la  tournure  de  fer. 

Le  procédé  BRUNNERet  Sainte-Claire  Deville  est  fondé  sur  ce  qu’un  mélange 
intime  de  carbonate  alcalin  et  de  charbon  suffisamment  chauffé  laisse  déga- 
ger le  métal  alcalin. 

C03K2  + 2 C = 3 CO  + K2 

Dans  le  procédé  Castner  qui  est  récent,  on  décompose  la  soude  caustique 
par  un  carbure  de  fer. 

GNaOII  + FeC2  =2  C03Na2  + GlI  + Fe  + 2Na 


Ce  procédé  fournit  du  sodium  à très  bas  prix. 

Enfin  M.  Beketof  a proposé  d’obtenir  le  sodium  par  l’électrolyse  du  chlo- 
rure de  sodium  fondu. 

MM.  Donny  et  Mareska  ont  imaginé  un  appareil  spécial  pour  condenser  ces 
métaux  (fig.  424)  ; ils  ont  vu  que  quand  on  fait  arriver  un  mélange  d’oxyde  de 
carbone  et  de  potassium  en  vapeur  dans  un  récipient  spacieux  et  refroidi,  il 
se  produit  un  mélange  de  charbon  et  de  potasse  et  en  môme  temps  des  pro- 
duits particuliers  auxquels  on  a donné  les  noms  de  croconate  et  de  rhodizo- 
ncite  potassiques. 
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Purification.  — Pour  purifier  ces  métaux,  on  les  distille  une  ou  deux  fois, 
et  on  les  conserve  dans  du  pétrole  renfermant  0,01  d’alcool  amylique;  quand 
à la  longue,  ils  se  sont  légèrement  altérés  à la  surface,  par  formation  d’une 


couche  d’amylate  alcalin,  on  les  essuie  avec  du  papier  à filtre  (Rosen- 
iteld). 

Propriétés  physiques.  — Ces  métaux  sont  blancs,  brillants,  mous  comme 
de  la  cire  à la  température  ordinaire  ; au-dessous  de  0°,  ils  deviennent 
cassants  et  cristallins.  Le  potassium  a une  densité  égale  à 0,86  et  fond  à 
62°, 5;  il  se  volatilise  au  rouge.  Le  sodium  a une  densité  de  0,97  et  fond 
à 96°. 

Propriétés  chimiques.  — A la  température  ordinaire,  ils  se  ternissent  rapi- 
dement à l’air  et  fournissent  de  la  potasse  ou  de  la  soude;  à chaud,  ils  s’en- 
llamment  et  donnent  des  oxydes  KL’Oi — Na202. 

Projeté  sur  l’eau,  le  potassium  la  décompose,  s’empare  de  l’oxygène  et  met 
en  liberté  l’hydrogène  ; la  chaleur  dégagée  par  la  réaction  est  telle  que  l’hydro- 
gène s’enflamme  et  brûle  avec  une  flamme  violette  dont  la  couleur  est  due  ' 
à la  présence  des  vapeurs  de  potassium.  La  potasse  qui  a pris  naissance  est 
à une  température  assez  élevée  pour  passer  à l’état  sphéroïdal  et  n’être  pas 
en  contact  avec  l’eau  ; elle  prend  un  mouvement  giratoire  ; quand  la  réaction 
est  terminée,  elle  se  refroidit  peu  à peu  et  finit  par  se  trouver  en  contact 
avec  l’eau  ; il  y a alors  explosion  et  des  fragments  de  potasse  sont  projetés 
de  tous  côtés.  Quand  le  potassium  employé  est  ancien,  il  produit  quelquefois 
des  explosions  beaucoup  plus  fortes  qui  ont  pu  donner  lieu  à de  graves  acci- 
dents. On  ignore  la  cause  de  ce  fait. 

Le  sodium  se  comporte  exactement  comme  le  potassium,  si  ce  n’est  qu’il 
n’y  a pas  inflammation  ; cependant  on  peut  produire  ce  résultat,  en  empê- 
chant le  mouvement  giratoire,  soit  en  employant  de  l’eau  gommée,  soit  en 
projetant  le  sodium  sur  une  minime  quantité  d’eau.  La  flamme  obtenue  est 
jaune. 
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Caractères. 


P 0 T A S S I U M 

SODIUM 

Chlorure  de  platine. 

Précipité  jaune-serin  de  chlo- 

Rien . 

Acide  tartrique  en  ex- 

roplatinate  de  potasse,  sur- 
tout quand  la  liqueur  est 
aiguisée  d’un  peu  d’acide 
chlorhydrique.  Le  précipité 
est  complètement  insoluble 
dans  l’alcool. 

Précipité  blanc  cristallin  de 

Dans  les  solutions  très  con- 

cès.  (Il  vaut  mieux 

tartrate  acide  de  potasse,  so- 

centrées,  il  pourrait  se  for- 
mer des  aiguilles  de  bitar- 

employer  le  tartrate 

lubie  dans  beaucoup  d’eau  et 

acide  de  soude). 

dans  les  alcalis;  la  formation 

trate  de  soude,  mais  elles 

Sulfate  d’alumine. 

du  précipité  est  favorisée 
par  l'agitation. 

En  solution  très  concentrée 

sont  faciles  à distinguer  du 
tartrate  acide  de  potasse. 
Rien. 

Acide  picrique. 

précipité  cristallin  d’alun. 
Comme  le  sulfate  d’alumine. 

Rien. 

l’yro-antimoniate  de 

Rien. 

Précipité  blanc  cristallin,  si 

potassium . 
Flamme. 

Les  sels  de  potassium  colorent 

les  liqueurs  ne  sontpas  trop 
étendues  et  qu’elles  soient 
neutres  ou  légèrement  alca- 
lines. L’agitation  favorise  la 
formation  du  précipité.  La 
présence  du  carbonate  de 
potasse  peut  empêcher  la 
réaction  ; il  faut  alors  neu- 
traliser par  l’acide  chlorhy- 
drique ; il  ne  faut  pas  que 
la  liqueur  soit  acide. 

Les  sels  de  sodium  colorent 

Ilyposulfite  de  soude 

la  flamme  en  bleu-violet.  La 
présence  des  sels  de  soude 
empêche  la  réaction;  on  re- 
garde alors  à travers  une  solu- 
tion d’indigo  ou  un  verre  co- 
loré en  bleu  par  l’oxyde  de 
cobalt. 

Précipité  jaune-serin. 

la  Ranime  en  jaune. 
Rien. 

et  de  bismuth  en  so- 
lution alcoolique. 
Acide  phosphomolyb- 

Précipité  jaune,  insoluble  dans 

Rien. 

dique. 

1 

l’acide  azotique. 

Dosage.  — Pour  doser  la  potasse,  on  la  précipite  le  plus  souvent  à l’état 
de  chlorure  double  de  platine  et  de  potassium  en  opérant  dans  une  liqueur 
alcoolique  ; le  précipité  recueilli  sur  un  filtre  est  lavé  avec  un  mélange  d’alcool 
et  d’éther;  on  le  dessèche  et  on  le  pèse  ; il  faut  se  tenir  en  garde  contre  la 
présence  des  sels  ammoniacaux. 

M.  Dubernard  a rendu  ce  procédé  volumétrique.  La  solution  potassique 
est  précipitée  par  un  volume  connu  et  en  excès  de  chloroplatinate  de  sodium; 
on  filtre  ; on  ajoute  une  pincée  de  poudre  de  zinc  qui  précipite  le  platine,  et 
dans  la  liqueur,  on  dose  le  chlore  par  une  solution  titrée  d'azotate  d’argent. 

M.  Raulin  a proposé  un  procédé  basé  sur  l’insolubilité  du  phospho-molybdate 
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de  potassium  ; il  est  avantageux  en  ce  sens  que  le  précipité  que  l’on  pèse  est 
égal  à 19  fois  celui  de  la  potasse  à doser. 

Quelquefois  la  potasse  est  précipitée  à l’état  de  tartrate  acide  de  potasse  que 
l’on  pèse,  ou  que  l’on  titre  par  un  procédé  acidimétrique,  ou  que  l’on  calcine 
pour  le  transfornlcr  en  carbonate  de  potasse  que  l’on  dose  egalement  par  un 
procédé  alcalimétrique. 

Quelquefois  encore,  les  sels  de  potassium  sont  transformés  en  sels,  chlorures, 
azotates,  sulfates,  que  l’on  dessèche  et  que  l’on  pèse. 

Quand  les  sels  de  sodium  sont  seuls,  il  suffit  de  les  sécher  et  de  les  peser. 
On  les  sépare  de  la  potasse  au  moyen  du  chlorure  de  platine. 

Réactif.  — Le  potassium  ou  le  sodium  surtout  amalgamés  sont  souvent 
employés  comme  agents  producteurs  d’hydrogène. 

Toxicologie. — D’une  manière  générale  les  sels  de  potassium  sont  beaucoup 
plus  toxiques  que  les  sels  de  sodium  ; les  caractères  des  empoisonnements 
étant  variables  suivant  les  sels,  nous  en  parlerons  à chacun  d’eux.  (Voyez 
lodures.) 

ALLIAGES 

On  connaît  un  hydrure  K4H2  et  NalH2. 

Les  métaux  alcalins  absorbent  l’hydrogène  entre  300  et  400°;  les  produits 
obtenus  sont  d’un  blanc  d’argent  : ils  ne  commencent  à se  décomposer  qu’à 
une  température  assez  élevée. 

Un  alliage  de  3 parties  de  sodium  et  d’une  partie  de  potassium  est  solide. 

Amalgame  de  sodium.  — On  place  du  mercure  dans  un  creuset  en  terre  ; 
on  le  chauffe  légèrement,  puis  on  y introduit  peu  à peu  le  sodium  coupé  en 
fragments,  jusqu’à  ce  que  l’on  ait  atteint  la  proportion  désirée.  Chaque  frag- 
ment de  sodium  ajouté  s’unit  au  mercure  avec  incandescence  ; il  faut  prendre 
quelques  précautions  pour  se  garantir  des  projections  ; il  est  inutile  de  con- 
tinuer à chauffer,  car  la  température  s’élève  d’elle-même. 

Mulhauser  fait  arriver  un  filet  de  mercure  dans  du  sodium  fondu  sous  une 
couche  de  naphte.  Le  sodium  se  gonfle  et  finit  par  former  une  masse  solide 
qu’on  laisse  refroidir  sous  le  naphte. 


FLUORURE  DE  SODIUM.  FINa 

On  l’obtient  par  l’action  de  l’acide  fluorhydrique  sur  le  carbonate  de  sodium. 

Il  cristallise  en  cubes  anhydres  ou  en  octaèdres  solubles  dans  23  parties 
d’eau. 

Avec  l’acide  fluorhydrique,  il  donne  IIFFNa;  sa  solution  à 0,01,  sans  action 
sur  les  ferments  chimiques,  arrête  les  fermentations  provoquées  par  les  fer- 
ments figurés. 
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Usages  médicaux.  — Chez  les  animaux  à sang  chaud,  à la  dose  de  0sr,50  par 
kilogramme  d’animal  (par  la  bouche),  ou  de  0,15  (en  injections  sous-cuta- 
nées ou  intra-veineuses)  il  provoque  les  effets  suivants  : état  de  stupeur  et  de 
faiblesse  qu’il  faut  attribuer  en  grande  partie  à la  paralysie  des  centres  vaso- 
moteurs ; convulsions,  accélération  de  la  respiration  avec  paralysie  consé- 
cutive, vomissement,  salivation  et  larmoiement,  rigidité  cadavérique  sur- 
venant de  bonne  heure  (Tappeiner). 

FLUORURE  DOUBLE  D’ALUMINIUM  ET  DE  SODIUM 

Al-FPNa6 

Ce  sel  désigné  sous  le  nom  de  cryolithe , est  en  masses  lamelleuses  d’un 
blanc  laiteux  à 3 clivages  perpendiculaires.  Sa  dureté  est  de  3,5  ; sa  densité 
de  2,96.  Ellea  un  aspect  vitreux  un  peu  perlé  ; elle  n’a  été  trouvée  qu’à  Ivi- 
kael  dans  le  Groenland  ; il  est  en  veines  dans  un  granit  stannifère  et  wol- 
frammifère.  C’est  un  excellent  minerai  d’aluminium. 


FLUORURE  DOUBLE  DE  SILICIUM  ET  DE  SODIUM 

SiFPNa- 

Synonymie.  — Fluosilicate  de  soude. 

Préparation.  — Ce  sel  se  prépare  directement  par  l’action  de  l’acide  fluosi- 
licique  sur  le  carbonate  de  sodium. 

Propriétés.  — C’est  un  sel  blanc,  à légère  saveur  saline,  inodore  : 100  par- 
ties d’eau  en  dissolvent  à froid  0p,61  et  à chaud  2P,46. 

Usages  médicaux.  — Il  a été  préconisé  comme  antiseptique  par  Thomson; 
il  n’est  pas  vénéneux  ; il  n’est  pas  volatil  ; il  résiste  à l’oxydation.  Sa  solution 
saturée  serait  plus  active  que  la  solution  de  sublimé  à 0,002.  En  chirurgie  le 
D'  Robson  emploie  une  solution  à 0,001  ou  0,002;  elle  n’a  d’autre  inconvé- 
nient que  d’agir  à la  longue  sur  l’émail  et  la  porcelaine  et  les  instruments 
en  acier.  C’est  un  excellent  désinfectant  pour  les  mains. 


CHLORURE  DE  POTASSIUM  G1K  = 74,5 


État  naturel.  — Il  existe  mélangé  en  petite  quantité  dans  quelques  mines 
de  sel  gemme  d’Allemagne. 
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Préparation.  1°  Le  Codex  de  I SGG  le  faisait  préparer  en  attaquant  le 

carbonate  de  potassium  par  l’acide  chlorhydrique  (1). 

2°  La  majeure  partie  du  chlorure  de  potassium  du  commerce  provient  des 
mines  de  Strassfurt  ; le  reste  peut  provenir  de  plusieurs  sources  ; eaux  mères 
des  marais  salants;  cendres  de  varechs,  salins  de  betteraves;  produits 
secondaires  des  savonneries,  etc. 

Propriétés.  — « Ce  sel  est  en  cubes  incolores,  d’une  saveur  qui  se  rap- 
proche de  celle  du  chlorure  de  sodium,  mais  légèrement  amère,  peu  soluble 
dans  l’alcool,  soluble  dans  3 parties  d’eau  froide  et  dans  deux  parties  d’eau 
bouillante.  La  solution  aqueuse  précipite  abondamment  en  blanc  par  l’azo- 
tate d’argent  et  en  jaune  par  le  chlorure  de  platine  ; elle  ne  doit  pas  préci- 
piter par  le  ferrocyanure  de  potassium.  » Codex  18GC.  11  fond  au  rouge 
sombre  et  se  volatilise  au  rouge  blanc.  Il  sert  à préparer  les  autres  sels  potas- 
siques. 

Usages  médicaux. — Le  chlorure  de  potassium,  en  tant  que  chlorure,  active  la 
circulation,  mais  en  tant  que  sel  de  potassium,  il  diminue  les  mouvements 
du  cœur.  Il  était  autrefois  connu  sous  les  noms  de  sel  fébrifuge  de  Sylvius 
et  de  sel  digestif  qui  révèlent  ses  premières  applications  thérapeutiques.  Il 
est  à remarquer  que  ce  sel  se  trouve  sans  chlorure  de  sodium  dans  les  glo- 
bules sanguins,  tandis  que  le  chlorure  de  sodium  se  trouve  presque  seul 
dans  le  sérum  et  dans  les  divers  liquides  de  l’économie. 


CHLORURE  DE  POTASSIUM  ET  DE  PLATINE.  PtCTK1 2 

Synonymie.  — Chloro-platinate  de  potasse. 

Préparation  et  Propriétés.  — Ce  sel  s’obtient  en  précipitant  un  sel  de 
potasse  par  le  chlorure  de  platine.  11  se  dissout  dans  144  parties  d’eau 
froide  ; il  est  plus  soluble  dans  l’eau  bouillante  ou  l’eau  aiguisée  d’acide 
chlorhydrique  ; il  se  dépose  de  cette  solution  en  petits  cristaux  octaédriques. 
Il  est  complètement  insoluble  dans  l'alcool  absolu.  En  raison  de  son  peu  de 
solubilité,  il  sert  souvent  à caractériser  les  sels  de  potasse  ou  de  platine.  La 
chaleur  le  décompose  en  chlorure  de  potassium  et  en  platine  métallique. 


(1)  « Carbonate  de  potasse o.V. 

Acide  chlorhydrique Q.S. 


Dissolvez  le  sel  dans  une  sul'tisante  quantité  d’eau,  versez-y  l'acide  chlorhydrique 
jusqu’à  saturation  complète  et  en  agitant,  alin  de  favoriser  le  dégagement  de 
l'acide  carbonique;  évaporez  la  dissolution  et  laissez  cristalliser.  » (Codex  18GG.) 
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CHLORURE  DE  SODIUM 


CINa  = 58,5 


Cl  - 35,5  rr  GO, 34 
Na  = 23  = 39,66 


Synonymie.  — 


58,5  100,00 

Sel  gemme,  sel  marin,  sel  de  cuisine. 


État  naturel.  — Le  chlorure  de  sodium  a pour  forme  primitive  un  cube  ; 
on  le  trouve  rarement  cristallisé  ; il  est  le  plus  souvent  en  masses  laminaires, 
lamellaires,  grenues  et  même  fibreuses,  ordinairement  souillées  par  de  l’ar- 
gile et  de  l’oxyde  de  fer  qui  leur  communiquent  des  teintes  gris  rouge,  quel- 
quefois bleue  ; quand  il  est  pur,  il  est  incolore,  transparent  et  translucide. 
Sa  densité  est  de  2,25;  il  ne  décrépite  pas  quand  on  le  chauffe  ; il  possède 
un  clivage  net  et  facile,  parallèlement  aux  faces  du  cube.  Il  raie  le  gypse;  sa 
saveur  salée  est  caractéristique. 

Le  sel  gemme  est  en  bancs  stratifiés  ou  en  amas  cristallins  produits  par 
des  éi  uptions  thermales.  Il  est  contemporain  ou  postérieur  aux  couches  qui 
le  renferment.  En  couches  contemporaines,  il  appartient  aux  terrains  de 
trias  et  surtout  aux  marnes  irisées  (Château-Salins);  en  couches  postérieures, 
il  est  beaucoup  plus  fréquent,  et  se  reconnaît  par  trois  circonstances  ; il  est 
en  stratification  discordante  ou  en  amas  ; le  sel  se  trouve  dans  plusieurs  ter- 
rains ; il  se  trouve  dans  le  voisinage  des  roches  volcaniques. 

Le  chlorure  de  sodium  est  contenu  dans  les  eaux  de  la  mer  et  d’un  grand 
nombre  de  sources  ; il  est  apporté  aux  continents  par  les  poussières  d’eau 
marine  ; aussi  se  trouve-t-il  dans  les  eaux  en  proportion  d’autant  plus  faible 
que  l’altitude  est  plus  grande.  Les  liquides  organiques  (lait,  etc.)  des  animaux 
de  la  montagne  sont  moins  riches  en  chlore  que  ceux  des  animaux  de  la 
plaine  (Muntz). 

L’homme  en  élimine  de  14  à 17  grammes  par  vingt-quatre  heures. 


Préparation.  — Ses  origines  sont  multiples. 

1°  On  le  trouve  à l’état  de  liberté  dans  la  nature  et  on  le  purifie  par  solu 
lion  et  cristallisation  (1). 


(1)  Dans  certaines  mines  (Vieliczka  en  Pologne),  on  le  trouve  complètement  pur  • 
dans  d’autres  moins  favorisées,  on  se  débarrasse  des  matières  étrangères  par  solu- 
tion ; on  creuse  des  puits  ; dans  l’axe  de  ces  puits,  on  place  de  longs  tubes  plon- 
geant jusqu’au  fond  ; on  fait  arriver  de  l’eau  dans  la  mine  par  le  puits,  cette  eau  sc 
charge  de  chlorure  de  sodium  ; la  solution  la  plus  saturée  est  aussi  la  plus  profonde 
le  tube  plonge  donc  dans  cette  solution  : au  moyen  d’une  pompe,  on  l’en  extrait, 
on  concentre  et  on  fait  cristalliser. 


CHIMIE  MÉDICALE. 
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2°  On  le  retire  des  sources  salées  (1). 


(1)  Il  existe  en  Allemagne,  en  Prusse,  en  Savoie  et  dans  quelques  autres  contrées 
des  sources  salées  que  Ton  exploite  pour  en  extraire  le  chlorure  de  sodium.  Comme 
les  eaux  de  ces  sources  ne  sont  pas  généralement  très  concentrées,  on  est  obligé, 
avant  de  les  évaporer  par  le  feu,  de  les  soumettre  à une  première  évaporation  à 


l’air  libre.  Cette  opération  s’exécute  au  moyen  de  grands  appareils,  nommés 
bâtiments  de  graduation  (fig.  425),  lesquels  consistent  en  un  assemblage  de  pièces  de 
charpente,  reposant  sur  des  piliers  en  maçonnerie,  et  dont  les  intervalles  sont  comblés 
par  des  fagots  d’épines. 

Au-dessous  du  bâtiment  est  un  grand  bassin,  qui  reçoit  les  eaux  concentrées  par 
l’évaporation;  au-dessus  est  un  canal  dans  lequel  sont  amenées,  au  moyen  d’une 
pompe,  les  eaux  de  la  source.  Celles-ci  s’échappent  du  canal  par  de  petites  ouver- 
tures pratiquées  le  long  de  ses  parois  latérales,  et  descendent  lentement  à travers  le 
fagots,  sur  lesquels  elles  se  répandent  en  couches  minces,  de  manière  à présenter 
au  vent4  une  grande  surface  d’évaporation.  On  recommence  plusieurs  fois  la  même 
opération  jusqu’à  ce  que  l’eau  salée  ait  acquis  un  degré  suffisant  de  concentration, 
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3°  On  le  retire  des  eaux  de  la  mer  (1). 


après  quoi  on  achève  de  la  concentrer  dans  des  chaudières  : il  se  forme  d’abord  du 
ncklot  (sulfate  double  de  soude  et  de  chaux)  qui  se  dépose  dans  des  angelots  placés 
dans  la  chaudière;  quand  le  sel  marin  commence  à ciûslalliser,  on  enlève  les  auge- 
lots,  et  l’on  pousse  l’évaporation  jusqu’à  siccité. 

(1)  L eau  de  la  mer  renferme  environ  0,027  de  chlorure  de  sodium:  pour  l’extraire, 
on  creuse  sur  le  bord  de  la  mer  de  vastes  bassins  appelés  marais  salants.  Ces  bassins, 


très  larges  et  peu  profonds,  sont  divisés  en  une  série  de  compartiments  ou  réservoirs 
dans  lesquels  l’eau  de  mer  est  successivement  introduite  par  des  canaux  pour  y 
être  soumise  à une  évaporation  spontanée  (fig.  426).  L’eau  abandonne  d’abord  le 
carbonate  et  le  sulfate  de  chaux  qui  se  déposent  dans  les  premiers  réservoirs,  puis 
elle  passe  dans  d’autres  bassins  où  elle  se  concentre  de  plus  en  plus,  jusqu’au 
moment  où  elle  abandonne  le  sel  qui  cristallise  dans  les  derniers  réservoirs,  nommés 
tables  salantes.  Les  eaux-mères  sont  recueillies  ; on  en  extrait  divers  sels  de  potas- 
sium. 

Dans  le  nord  de  l’Europe,  on  emploie  un  procédé  tout  différent  qui  consiste  à 
concentrer  l’eau  de  mer  par  la  congélation  ; une  grande  partie  de  l’eau  se  sépare  à 
l’état  de  glace,  et  la  liqueur  qui  reste  contient  alors  assez  de  sel  pour  qu’on  puisse 
l’évaporer  avantageusement  par  le  feu. 

Le  sel  obtenu  dans  les  marais  salants  est  mis  en  tas  que  l’on  recouvre  d’une 
calotte  d’argile,  et  que  l’on  abandonne  à l’air  pendant  quelque  temps  : dans  ces 
conditions,  sous  l’influence  de  l’humidité  atmosphérique  ou  de  l’eau  de  pluie  absor- 
bée par  l’argile  et  qui  filtre  lentement  à travers  la  masse  saline,  on  élimine  la 
majeure  partie  des  sels  magnésiens  qui  rendent  le  sel  marin  hygroscopique. 
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Purification.  — On  le  purifie  par  cristallisation  (1). 


Propriétés  physiques.  — Le  chlorure  de  sodium  cristallise  en  trémies 

cubiques  anhydres  (fig.  427);  en  présence  de  l’urée,  il 
cristallise  en  octaèdres  ou  en  tétraèdres;  ses  cristaux 
sont  incolores,  inodores,  d’une  saveur  salée  et  agréable. 
Sa  densité  est  2, 13  ; 100  parties  d’eau  à 0°  en  dissolvent 
3G  parties  et  à 109°  40  parties;  il  est  donc  presque  aussi 
soluble  à froid  qu’à  chaud  ; il  est  soluble  dans  l’alcool 
faible,  mais  insoluble  dans  l’alcool  anhydre.  Chauffé  au  rouge,  il  entre  en 
fusion  et  il  se  réduit  en  vapeurs  à la  chaleur  blanche. 

Propriétés  chimiques.  — Il  n’est  déliquescent  qu’autanlque  Pair  est  saturé 
d’humidité  ou  qu’il  renferme  des  sels  magnésiens.  A — ■ 12°,  une  solution  con- 
centrée de  chlorure  de  sodium  laisse  déposer  des  cristaux  ayant  pour  for- 
mule NaCl,  2II-0. 

Nous  avons  déjà  vu  que  son  électrolyse  par  voie  sèche  fournissait  du 
chlore  et  du  sodium  ; par  voie  humide,  elle  fournit  du  chlore  d’une  part,  et 
de  l’autre  de  la  soude  et  de  l’hydrogène. 

Par  double  décomposition  avec  le  bicarbonate  d’ammoniaque,  il  donne  du 
chlorure  d’ammonium  et  du  bicarbonate  sodique  (procédé  Solavay). 

Chauffé  au  contact  de  la  silice  sèche,  il  n’y  a aucune  réaction;  mais  si  l’on 
fait  intervenir  la  vapeur  d’eau,  il  se  produit  du  silicate  de  soude  et  de  l’acide 
chlorhydrique.  Cette  réaction  est  utilisée  pour  le  vernissage  de  quelques 
poteries. 

A chaud  quelques  oxydes  le  décomposent  ; tel  est  l'oxyde  de  plomb. 

Le  chlorure  de  sodium  préserve  de  l’altération  un  certain  nombre  de  subs- 
tances organiques  (salaisons,  saumures,  etc.). 

Caractères.  — Outre  ses  caractères  chimiques  de  chlorure  et  de  sel 


• (1)  « Sel  marin  du  commerce 1000  gr. 

Eau  distillée ’ . . 3000  gr. 


Dissolvez  le  sel  dans  l’eau  ; ajoutez  à la  liqueur  une  solution  de  carbonate  de 
soude  que  vous  verserez  goutte  à goutte  jusqu’à  ce  que  tous  les  sels  terreux  soient 
précipités.  Filtrez,  évaporez  dans  une  capsule  en  porcelaine  et  enlevez  avec  une 
spatule  ou  une  écumoire  en  porcelaine  les  cristaux  qui  se  forment  par  l’évaporation. 
Laissez-les  égoutter  dans  un  entonnoir,  lavez-les  avec  une  petite  quantité  d’eau 
distillée,  et  lorsque  tout  le  liquide  sera  écoulé,  faites-les  sécher. 

Cette  opération  a pour  but  d’enlever  au  sel  marin  du  commerce  les  chlorures 
déliquescents  qui  l’accompagnent  ordinairement.  Le  sel  marin  du  commerce  con- 
tient en  outre  des  matières  organiques  qu’on  peut  détruire  en  le  chauffant  dans 
une  chaudière  de  fonte.  Le  produit  obtenu  dans  ce  dernier  cas  porte  le  nom  de  sel 
marin  décrépité.  » (Codex.) 
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sodique,  le  chlorure  de  sodium  est  souvent  caractérisé  par  sa  forme  cristal- 
line. 

Dosage.  — Par  la  solution  titrée  d’azotate  d’argent  (v.  p.  665). 

Altérations.  Falsifications.  Essai.  — Le  sel  marin  peut  être  altéré  par  des 
sels  magnésiens,  du  cuivre,  du  plomb,  du  fer,  de  l’arsenic  ; on  l’a  fraudé  avec 
des  sels  de  varechs,  de  la  terre,  de  l’argile,  du  grès,  du  sablon,  du  sulfate  de 
soude,  du  chlorure  de  potassium,  du  salpêtre,  de  l’eau  et  surtout  du  sulfate 
de  chaux  que  l’on  a eu  la  naïveté  de  vendre  sous  le  nom  de  poudre  à mêler 
au  sel. 

Le  sel  ne  doit  contenir  que  0,08  d’eau  en  moyenne  ; par  fraude,  la  propor- 
tion peut  s’élever  à 0,18.  On  dose  le  sulfate  de  chaux  en  dissolvant  le  sel 
dans  une  solution  saturée  de  sulfate  de  chaux  et  pesant  le  résidu  lavé  avec 
cette  même  solution  et  séché.  Les  autres  substances  se  reconnaissent  au 
moyen  de  leurs  caractères  respectifs  ou  de  leur  insolubilité  dans  l’eau. 

Réactif.  — Dans  les  laboratoires,  le  chlorure  de  sodium  est  employé  pour 
la  préparation  d’un  grand  nombre  de  corps,  pour  faire  une  liqueur  titrée  (1), 
pour  obtenir  une  flamme  monochromatique,  pour  faire  des  mélanges  réfri- 
gérants, etc. 

Usages.  — Le  sel  marin  est  employé  comme  condiment,  en  agriculture, 
pour  la  nourriture  des  bestiaux,  le  chaulage  des  grains,  l’amendement  de 
certaines  terres;  comme  antiseptique,  pour  la  salaison  des  poissons,  peaux, 
comestibles,  pour  préparer  les  feuilles  de  tabac;  il  sert  au  vernissage  des 
poteries  de  grès,  pour  le  traitement  de  certains  minerais  argentifères,  etc. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

Solution  dite  physiologique  à 0,00G.  (Ne  négliger  aucune  précaution 
antiseptique.) 

Bain  (5  kilogrammes). 

Doses.  — A haute  dose,  30  à 40  grammes  dans  2 à 3 verres  d’eau,  le 
chlorure  de  sodium  est  purgatif;  il  agit  alors  comme  dialytique,  car  il 
n’augmente  que  légèrement  l’énergie  des  contractions  intestinales  ; comme 
purgatif,  on  le  donne  le  plus  souvent  en  lavement  (20  à 30  grammes  pour 
500  d’eau). 

Absorption.  — Le  chlorure  de  sodium  est  très  rapidement  absorbé  par 


(I)  La  solution  normale  renferme  o8s*',5  de  NaCl  par  litre  ; la  N/10  contient  8sr,8o. 
Pour  les  essais  de  matières  d’argent,  on  fait  une  liqueur  normale  empirique  conte- 
nant par  litre  5sr,422  de  NaCl  et  une  liqueur  décime  empirique  dix  fois  plus  faible. 
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les  poumons  ou  par  le  tube  digestif;  le  sang  en  renferme  toujours  à peu 
près  la  même  proportion  variant  de  4 à 5 p.  1 000  ; quand  la  quantité  de 
sel  ingéré  est  considérable,  ce  corps  est  rapidement  éliminé  par  la  sueur  et 
les  urines  ; les  principaux  effets  de  ce  corps  sont  de  retarder  la  coagulation 
du  sang  et  de  le  rendre  rutilant,  d’augmenter  le  nombre  des  globules  rouges 
et  d’activer  les  oxydations;  il  rend  le  suc  gastrique  plus  abondant  et  plus 
acide  ; il  favorise  la  dissolution  du  phosphate  de  chaux  dans  l’estomac  ; il 
augmente  la  sécrétion  lactée  ; en  applications  externes,  il  est  irritant. 

Usages.  — Le  chlorure  de  sodium  a été  employé  dans  la  glycosurie,  la 
phtisie,  les  fièvres  intermittentes,  les  affections  gastriques  et  intestinales, 
surtout  chez  les  jeunes  enfants  : à l’extérieur,  on  fa  quelquefois  usité  pour 
le  pansement  des  plaies. 

Les  injections  sous-culanées  de  la  solution  physiologique  ont  été  employées 
contre  l’anémie  grave  (Pregaldino).  Cette  même  solution  physiologique 
a été  employée  par  le  docteur  Cantani,  en  injections  sous-cutanées  à la 
dose  d’un  litre  par  jour,  pour  effectuer  un  véritable  lavage  interne  de  l’or- 
ganisme dans  certaines  affections  telles  que  l’urémie,  le  choléra,  la  fièvre 
typhoïde,  etc.  On  en  a injecté  2 ou  300  grammes  en  cas  de  collapsus  chlo- 
roformique. Cette  solution  a été  également  employée  en  injections  intra-vei- 
neuses; elle  est  anti-pyrétique  ; elle  donne  des  résultats  prompts  et  excellents 
dans  l’intoxication  urémique,  le  diabète,  l’ictère,  etc. 

Le  D1'  Mouratow  en  remplit  la  cavité  péritonéale  au  cours  des  lapa- 
rotomies, aussitôt  après  l'enlèvement  des  tumeurs  ; il  évite  ainsi  le  collapsus, 
facilite  le  réveil  et  réduit  au  minimum  les  vomissements  consécutifs  à l’in- 
halation du  chloroforme. 


CHLORURE  D 'OR  ET  DE  SODIUM 

CPAuNa  = 398 


Synonymie.  — Chloro-aurate  de  soude. 

Préparation.  — On  le  prépare  en  attaquant  l’or  par  l’eau  régale,  ajoutant 
une  proportion  convenable  de  chlorure  de  sodium  et  évaporant  à siccité  (1). 


(1)  « Or  laminé 10  gr. 

Acide  azotique  officinal 8 gr. 

Eau  distillée . . . 2 gr. 

Acide  chlorhydrique  officinal 40  gr. 

Chlorure  de  sodium  purifié 3 gr. 


Dissolvez  l’or  dans  l’eau  régale  (voy.  Chlorure  d'or)  ; évaporez  ensuite  dans  une  cap- 
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Propriétés.  — Le  chlorure  d’or  et  de  sodium  cristallise  en  longs  priâmes  <i 
quatre  pans,  d’un  beau  jaune.  Il  est  très  soluble  dans  l eau  et  inaltérable  à 
l’air.  Les  matières  organiques  le  réduisent  comme  le  chlorure  aurique. 

Usages  médicaux.  — Ce  sel  double  possède  les  mômes  propriétés  médicales 
que  le  chlorure  aurique  et  est  employé  de  même:  les  médicaments  dans 
lesquels  il  entre  ne  doivent  être  préparés  qu’à  mesure  du  besoin,  paice 
que  le  chlorure  d’or  y est  promptement  réduit. 

Le  Dr  Rorinson  l’a  expérimenté  avec  succès  sur  deux  diabétiques;  ce 
sel  était  administré  en  solution  aqueuse  à la  dose  de  2 milligrammes  chaque 
fois,  répétée  2 à 3 fois  par  jour. 


BROMURE  DE  POTASSIUM 

BrK  =119 

État  naturel.  — Dans  l’eau  de  la  mer  Morte  et  de  plusieurs  autres 
sources  salées,  on  trouve  des  quantités  .notables  de  brome;  il  en  existe 
aussi  dans  l’eau  de  la  mer  et  dans  les  cendres  de  varechs. 

Préparation.  — 1°  Le  Codex  fait  réagir  le  brome  sur  la  potasse  caustique; 
il  se  forme  un  mélange  de  bromure  et  de  bromate  (1). 

6 Br  + 6 KOII  = 5 BrK  + Br03K  + 3 H*0 


suie  la  solution  de  chlorure  d’or,  jusqu’en  consistance  sirupeuse,  de  façon  à expulser 
l’acide  en  excès;  ajoutez  au  liquide  son  volume  d’eau,  puis  le  chlorure  de  sodium, 
en  agitant  avec  une  baguette  de  verre.  Concentrez  cette  liqueur  d’abord  au  bain  de 
sable,  puis  au  bain-marie  jusqu’à  siccité.  Ce  sel  double  doit  être  conservé  avec  les 
mêmes  précautions  que  le  chlorure  d or. 

Pour  obtenir  le  sel  cristallisé,  il  suffît  d’évaporer  la  solution  jusqu’à  légère  pellicule 
et  laisser  refroidir.  » (Codex  1884.) 

(1)  « Potasse  caustique  pure Q-  ^ • 

Brome Q.  S. 

Dissolvez  la  potasse  dans  une  quantité  d’eau  suffisante  pour  obtenir  une  liqueur 
marquant  1,16  au  densimètre  ; placez  la  solution  dans  un  vase  étroit  et  allongé; 
faites  arriver  le  brome  peu  à peu  dans  les  couches  inférieures  de  la  solution  alcaline, 
à l’aide  d’un  entonnoir  très  effilé;  mélangez  les  deux  liquides  en  agitant  légèrement 
la  masse.  Continuez  à ajouter  du  brome  jusqu’à  ce  que  la  liqueur  reste  nettement 
colorée  en  jaune;  évaporez  à siccité  dans  une  capsule  en  porcelaine.  Mettez  le  résidu 
de  l’évaporation  dans  une  bassine  en  fonte;  faites-le  fondre  et  maintenez-le  en  fusion 
pendant  quelques,  minutes  à la  température  du  rouge  obscur,  afin  de  convertir  le 
bromate  en  bromure.  Faites  redissoudre  dans  l’eau  distillée  la  masse  saline  refroi- 
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Par  calcination  on  transforme  le  bromate  en  bromure. 

Br03K  = Os  + BrK 

S 2 0 Le  procédé  de  Falières  consiste  essentiellement  à faire  réagir  du  brome 
débarrassé  de  chlore  sur  le  bicarbonate  potassique,  sel  très  pur  (1). 

Purification.  — Le  bromure  de  potassium  du  commerce  peut  contenir  de 
l'iodure  et  du  chlorure  de  potassium,  de  la  potasse  libre  ou  carbonatée,  du 
sulfate  et  du  bromate  de  potasse  et  quelquefois  de  l’azotate  de  soude.  Nous 
avons  vu  comment  on  pouvait  se  débarrasser  des  iodures  au  moyen  de  l’eau 
bromée;  la  séparation  des  autres  sels  est  d’une  difficulté  telle  qu’il  est  pré- 
férable de  préparer  le  bromure  de  potassium  pur  par  le  procédé  Falières. 

Propriétés  physiques  et  chimiques.  — Le  bromure  de  potassium  cristallise  en 
cubes  anhydres,  incolores,  d’une  saveur  salée  et  piquante  ; il  est  très  soluble 
dans  l’eau,  peu  soluble  dans  l’alcool.  Quand  on  le  chauffe,  il  décrépite.  Il 
fond  au  rouge  et  peut  être  volatilisé  à une  température  plus  élevée.  Le 
chlore  le  décompose  et  élimine  le  brome.  Le  bromure  de  potassium  dis- 
sout le  brome,  et  donne  des  composés  KBr,2Br  et  KBr,3Br  qui  sont  très 
instables. 


die  ; évaporez  jusqu’à  pellicule  et  laissez  cristalliser.  Egouttez  les  cristaux  et  séchez- 
les  à l’air.  » (Codex  1884.) 

(1)  Le  procédé  suivant  de  M.  Falières  donne  très  vite  un  bromure  de  potassium 
chimiquement  pur.  On  commence  par  purifier  le  brome,  en  l’agitant  à plusieurs 
reprises  avec  le  cinquième  de  son  poids  d’une  solution  aqueuse  contenant  0,10  de 
bromure  de  potassium  qui  n’a  pas  besoin  d’être  pur.  Au  contact  du  bromure,  le 
chlore  que  peut  renfermer  le  brome  produit  du  chlorure  de  potassium,  et  met  du 
brome  en  liberté.  Le  chlorure  alcalin  reste  en  dissolution  dans  l’eau.  Pour  savoir  si 
la  purification  est  totale,  on  prend  une  petite  quantité  de  la  solution  aqueuse  surna- 
geante, on  la  chauffe  jusqu’à  décoloration,  et  on  y ajoute  un  peu  d’azotate  d'argent. 
S’il  se  dépose  un  précipité  jaune  de  bromure  d’argent  incomplètement  soluble  dans 
l’ammoniaque,  on  en  conclut  que  le  brome  est  privé  de  chlore  ; mais  si  le  précipité 
est  entièrement  soluble  dans  l’ammoniaque,  il  n’est  formé  que  de  chlorure  d’argent, 
ce  qui  indique  que  le  bromure  n’était  pas  en  proportion  suffisante  pour  absorber  le 
chlore.  Qn  introduit  de  nouveaux  cristaux  de  bromure  dans  la  liqueur,  tant  qu’il  n’y 
en  a pas  un  excès.  Lorsque  la  réaction  est  terminée,  le  brome  ne  retient  plus  que 
de  l’iode  qu’on  éliminera  à la  fin  de  l’opération.  On  prend  alors  : 


Brome  purifié 80  gr. 

Bicarbonate  de  potasse  pur 100  gr. 

Eau  distillée 500  gr. 

Ammoniaque  liquide  à 0,875  30  gr. 


On  introduit  le  bicarbonate  ct  l’eau  distillée  dans  un  flacon  fermé  par  un  bouchon 
de  liège  muni  d'un  tube  à entonnoir  qui  ne  pénètre  pas  dans  le  liquide.  On  ajoute 
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Altérations,  falsifications,  essai.  — Le  bromure  de  potassium  peut  ren- 
fermer un  grand  nombre  de  sels  que  nous  avons  énumérés  plus  haut  ; on 
constate  la  présence  de  ces  corps  au  moyen  de  leurs  caractères  respectifs  ; 
pour  rechercher  le  bromate,  on  traite  la  solution  de  bromure  par  l’acide 
sulfurique;  si  la  liqueur  renferme  du  bromate,  du  brome  est  mis  en  liberté; 
on  agite  le  liquide  avec  de  l'éther  qui  s’empare  du  brome. 

Dans  le  cas  où  l’iodure  est  en  quantité  notable,  le  bromure  doit  être  rejeté, 
de  même  que  s’il  renferme  du  bromate  ; pour  le  carbonate,  il  y a une  tolé- 
rance de  1 p.  100. 

Pour  doser  les  chlorures,  on  s’assure  d’abord  que  le  bromure  ne  contient 
pas  d’iodures;  s’il  en  contient,  on  les  chasse  par  l’eau  bromée  ; on  pèse 
alors  2 à 3 grammes  du  sel  à essayer  ; on  les  dessèche  à l’étuve  ; on  en  prend 
U'ylOl  avec  lesquels  on  fait  30  C. G.  de  solution  aqueuse;  on  prend  au  moyen 
d’une  pipette  graduée  10  G. G.  de  cette  liqueur;  on  ajoute  1 ou  2 gouttes  de 
solution  de  chromate  neutre  de  potasse;  au  moyen  de  la  burette  graduée, 
on  ajoute  la  liqueur  N/10  d’azotate  d’argent  jusqu’à  ce  qu’une  goutte  pro- 
duise un  précipité  rouge  persistant  de  chromate  d’argent.  Si  le  bromure 
est  pur  il  faudra  20  G.C.  de  liqueur  d’argent;  s’il  contient  des  chlorures, 
il  en  faudra  plus  ; chaque  0CC,24  de  liqueur  employée  en  plus  de  20  C.C. 
indiquera  1 centième  de  chlorure. 

Cet  essai  n’aura  de  valeur  qu’autant  que  le  bromure  aura  été  bien  desséché 
et  qu’il  ne  contiendra  pas  de  sels  étrangers  autres  que  le  chlorure. 

« 1 gramme  de  bromure  de  potassium  pur  et  sec  est  complètement  préci- 


le  brome,  et  quand  le  dégagement  d’acide  carbonique  a cessé,  on  verse  peu  à peu  la 
solution  bromurée  dans  l’ammoniaque  étendue  de  3 l'ois  son  poids  d’eau  distillée. 
On  évapore  à siccité  dans  une  capsule  de  porcelaine  ; on  maintient  le  résidu  à une 
température  peu  élevée  jusqu’à  ce  qu’il  ne  se  dégage  plus  de  vapeurs  blanches,  puis 
on  le  fait  fondre  à la  chaleur  rouge.  Le  produit  est  dissous  dans  l’eau  distillée  ; on 
porte  à l’ébullition  et  on  ajoute  de  l’eau  bromée,  jusqu’à  ce  que  la  liqueur  agitée  avec 
du  sulfure  de  carbone  et  quelques  gouttes  d’eau  bromée,  ne  colore  plus  le  sulfure 
en  violet.  Le  brome  déplace  l’iode,  et  comme  on  a dû  employer  un  excès,  on  éva- 
pore à siccité  pour  volatiliser  le  brome  libre,  puis  on  redissout  le  sel  et  on  le  fait 
cristalliser  de  nouveau. 

Quand  on  verse  le  brome  dans  la  solution  de  bicarbonate,  il  se  dégage  des  tor- 
rents d’acide  carbonique,  et  il  se  forme  du  bromure  de  potassium  et  du  bromate  de 
potasse.  Toutefois  la  décomposition  n’est  pas  complète  : il  reste  dans  la  liqueur  du 
bicarbonate  alcalin  que  le  brome  n’attaque  même  pas  à chaud.  C’est  pour  le  décom- 
poser qu’on  ajoute  de  l’ammoniaque  ; il  se  produit  du  bromure  d’ammonium  qui 
donne  par  double  échange,  quand  on  chauffe  le  sel  desséché,  du  bromure  de  potas- 
sium et  du  carbonate  d’ammoniaque.  Le  carbonate  ammoniacal  se  volatilise  et  la 
fusion  transforme  le  bromate  en  bromure  de  potassium. 


922  TRAITÉ  DE  CHIMIE  MÉDICALE 

pité  par  lsr,427  d’azotate  d’argent,  et  donne  l-",578  de  bromure  d’argent.  » 
(Codex  1884.) 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques . 

Solution. 

Sirop  (1/20). 

Les  eaux  alcalines,  le  sirop  de  groseilles,  la  bière,  le  lait  masquent  assez 
bien  la  saveur  de  ce  sel. 

Doses.  — Jusqu’à  10  grammes  et  plus  par  jour. 

Absorption  et  élimination.  — Le  bromure  de  potassium  est  absorbé  avec 
la  plus  grande  rapidité  et  éliminé  de  même  ; dix  minutes  après  son  ingestion, 
on  peut  déceler  sa  présence  dans  les  urines;  cependant  l’élimination  com- 
plète est  plus  longue  que  celle  des  iodures  ; elle  se  fait  par  le  rein,  les 
glandes  mammaires,  lacrymales,  sudoripares  et  les  muqueuses  ; il  aug- 
mente un  peu  l'appétit  ; à haute  dose,  il  produit  des  évacuations  alvines  ; 
les  accidents  du  côté  du  tube  digestif  signalés  par  divers  auteurs  sont  dus  à 
des  bromures  impurs;  cependant  les  bromures  purs,  même  à dose  faible,  ont 
produit  des  accidents  suivis  quelquefois  de  mort.  Les  phénomènes  observés 
consistaient  en  plaques  sur  les  sourcils,  le  nez,  les  joues,  et  sur  la  face  dorsale 
des  mains;  au  point  de  vue  histologique,  il  s’agissait  de  périadénites  sébacées 
et  sudoripares,  évidemment  causées  par  l’élimination  du  médicament  (Jacquet)  . 

Ces  accidents  sont  évités  ou  disparaissent  en  faisant  de  l’antisepsie  intesti- 
nale (Féré)  ou  en  administrant  des  diurétiques  (C.  Paul)  ou  de  l’arsenic  (Labbé). 

Emploi.  — Le  bromure  de  potassium  est  un  agent  névro-musculaire;  il 
possède  des  propriétés  hypnotiques.  Brown-Sequard  donne  habituellement 
aux  adultes  2 grammes  de  bromure  de  potassium  avant  le  dernier  repas,  et 
une  seconde  dose  de  2 à 3 grammes  et  même  un  peu  plus,  avant  le  coucher. 
Une  dose  de  10  grammes  fractionnée  dans  les  vingt-quatre  heures  ne  produi- 
rait qu’un  effet  très  faible.  Il  diminue  la  sensibilité  réflexe  à ce  point  que 
chez  les  sujets  qui  prennent  seulement  3 grammes  de  bromure  de  potassium 
par  jour,  on  peut  titiller  le  voile  du  palais  sans  provoquer  ni  nausées,  ni 
vomissements  ; il  produit  une  grande  torpeur  des  organes  génitaux,  au  moins 
chez  l’homme  ; il  amène  le  ralentissement  de  la  circulation  et  de  la  respira- 
tion, l’abaissement  de  température,  une  paresse  musculaire,  etc.;  il  n’in- 
fluence pour  ainsi  dire  pas  les  excrétions  et  les  sécrétions.  Il  a été  employé 
contre  l’insomnie,  l’épilepsie,  le  tétanos,  l’empoisonnement  par  la  strychnine, 
l’éclampsie,  la  chorée,  l’asthme,  l’incontinence  d’urine,  les  érections,  la  sper- 
matorrhée, les  vomissements  incoercibles  de  la  grossesse  et  pour  faciliter  les 
observations  laryngoscopiques. 
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BROMURE  DE  SODIUM' 


BrNa  = 103 

Préparation.  — On  le  prépare  comme  le  bromure  de  potassium  en  faisant 
réagir  le  brome  sur  la  solution  de  potasse  caustique.  On  calcine  pour  se  dé- 
barrasser du  bromate  (1). 

Propriétés.  — Le  bromure  de  sodium  est  blanc,  en  trémies  cubiques.  Il 
est  presque  entièrement  soluble  dans  son  poids  d’eau  et  soluble  dans  l’alcool; 
sa  solution  ne  doit  pas  précipiter  par  le  chlorure  de  baryum,  ni  se  colorer 
par  une  addition  d’acide  fort.  Agitée  avec  quelques  gouttes  d empois  et 
d’acide  azotique  légèrement  azoteux,  elle  ne  doit  donner  aucune  coloration 
bleue  ou  violette.  1 gramme  de  bromure  de  sodium  pur  et  sec  est  complète- 
ment précipité  par  lsr,650  d’azotate  d’argent.  Suivant  Mitscherlich,  le  bro- 
mure de  sodium  qui  cristallise  au-dessous  de  10°  forme  des  tables  hexagonales 
ayant  pour  formule  NaBr, 211*0. 

Usages  médicaux.  — Le  bromure  de  sodium  est  sédatif  comme  le  bromure 
de  potassium,  et  se  prescrit  de  la  même  manière.  Il  paraît  mieux  toléré  que 
celui-ci  à doses  élevées,  et  il  ne  produit  pas  comme  lui  l’affaiblissement  mus- 
culaire. 


IODURE  DE  POTASSIUM 

1K  --  1G6 

Préparation.  — l°Le  Codex  fait  réagir  l’iode  sur  une  solution  de  potasse  : 
il  se  forme  un  mélange  d’iodure  et  d’iodate  : 

CT  + gKOII  = 3 Kl  + I03K  + 3II1 20 


(1)  Lessive  des  savonniers  (soude  caustique)  exempte  de  chlorure  Q.  V. 

Brome  pur Q.  S. 

Placez  la  liqueur  alcaline  dans  un  vase  allongé,  faites-y  plonger  un  tube  à enton- 
noir légèrement  effilé  et  versez  peu  à peu  dans  celui-ci  le  brome  à employer,  en  agi- 
tant souvent  avec  le  tube  lui-même  pour  bien  mélanger  les  couches.  Cessez  l’addition 
du  brome  dès  que  le  liquide  conserve  la  couleur  et  l’odeur  de  ce  métalloïde.  Evapo- 
rez à sec  le  produit  salin  dans  une  capsule  de  porcelaine  ; chauffcz-le  ensuite  au 
rouge  obscur  dans  un  creuset,  jusqu’à  ce  qu’il  cesse  de  donner  des  bulles  gazeuses 
d’oxygène.  Laissez  refroidir  et  dissolvez  dans  l’eau  distillée  la  masse  saline  que  vous 
évaporerez  ensuite  à siccité  ou  jusqu’à  cristallisation. 
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On  se  débarrasse  de  l’iodate  par  calcination  (1). 

ICC  K O3  + IK 

Il  est  important  que  la  potasse  ne  soit  pas  mélangée  de  soude,  car  l’iodure 
de  sodium  se  convertirait  en  carbonate  de  soude  pendant  la  calcination  ; il 
perdrait  de  l’iode,  même  à froid,  en  présence  de  l’air. 

Pour  assurer  la  bonne  conservation  des  cristaux,  on  est  dans  l’habitude  de 
leur  laisser  un  léger  excès  d alcali  ; leur  opacité  tient  à ce  qu  ils  ont  été  des- 
séchés à l’étuve. 

2°  Le  procédé  sus-indiqué  est  celui  de  Turner  ; le  Codex  de  186G  décompo- 
sait l’iodure  ferreux  par  le  carbonate  de  potasse. 

Fel-  + CCCK1 2  = CCCFc  + 2IK 


Ce  procédé  donne  un  iodure  que  l’on  débarrasse  difficilement  du  fer;  et 
de  plus  il  y a perte  d’une  partie  de  l’iode  qui  s’est  fixée  sur  le  carbonate  fer- 
reux. M.  Girault  a substitué  le  zinc  au  fer  ; on  évite  ainsi  ces  inconvénients 
et  de  plus  le  résidu  fournit  par  la  calcination  de  l’oxyde  de  zinc  employé  en 
pharmacie. 

3°  Procédé  Barbet-Lartigue.  On  fait  passer  un  courant  d’hydrogène  sul- 
furé dans  un  flacon  contenant,  en  proportions  convenables,  de  l’eau,  de 
l'iode  et  du  carbonate  de  potasse.  L’iode  se  combine  à la  potasse,  et  l’acide 
sulfhvdrique  réduit  l’iodate  qui  s’est  formé  en  même  temps  que  l’iodure  de 
potassium. 

4°  On  décompose  par  l’iode  le  sulfure  de  potassium  obtenu  par  la  réduc- 
tion du  sulfate  potassique  par  le  charbon. 

o°  Nous  ne  parlerons  pas  du  procédé  Dorvault  qui  consiste  à décomposer 
l’iodure  de  calcium  par  le  sulfate  de  potasse.  L’iodure  de  calcium  est  d’une 
préparation  et  d’une  conservation  plus  difficiles  que  l’iodure  de  potassium. 


(1)  « Potasse  caustique Q.  Y. 

Iode  sublimé  . Q.  S. 


Dissolvez  la  potasse  dans  l’eau  distillée,  de  manière  à obtenir  une  solution  mar- 
quant environ  1,16  au  densimètre.  Introduisez  peu  à peu,  et  en  agitant  continuelle- 
ment l’iode  dans  cette  solution,  jusqu’à  ce  que  la  liqueur  reste  légèrement  colorée. 
Ajoutez  alors  une  très  petite  quantité  dépotasse,  de  façon  à obtenir  la  décoloration 
complète  ; puis  évaporez  à siccité  dans  une  bassine  en  fonte.  Elevez  suffisamment  la 
température  pour  déterminer  la  fusion  tranquille  de  la  masse,  afin  de  convertir 
complètement  l’iodate  en  iodure.  Dissolvez  dans  l’eau  distillée  chaude  la  masse 
saline  refroidie,  et  faites  évaporer  à cristallisation.  Conservez  les  cristaux  égouttes  et 
séchés  dans  des  flacons  bouchés.  » (Codex  1884.) 
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Propriétés.  — Cristaux  en  trémies  cubiques,  incolores,  inaltérables  dans 
l’air  sec,  transparents  lorsqu’ils  sont  purs,  opaques  lorsqu  ils  renferment  du 
carbonate  alcalin,  d’une  saveur  salée,  piquante  et  désagréable,  d une  densitf 
de  2,85. 

L’iodure  de  potassium  se  dissout  dans  0P,8  d’eau  froide,  dans  la  moitié  de 
son  poids  d’eau  bouillante,  dans  18  parties  d’alcool  froid  à 90°,  dans  G par- 
ties d’alcool  bouillant,  et  dans  2P,5  de  glycérine. 

A la  température  rouge,  il  fond  sans  altération  et  il  se  volatilise  à la  chaleui 
blanche  en  répandant  d’épaisses  fumées.  La  chaleur  ne  le  décompose  pas.  Le 
chlore  et  le  brome  agissent  sur  lui  en  mettant  l’iode  en  liberté  ; 1 acide  car- 
bonique au  contact  de  l’air  et  sous  l’influence  de  la  lumière  met  1 iode  en 
liberté  : presqu'e  tous  les  acides  en  font  autant. 

La  solution  aqueuse  d’iodure  de  potassium  dissout  facilement  1 iode  en 
donnant  naissance  à des  produits  bruns  qui  ne  sont  que  des  mélanges,  et 
auxquels  on  a cependant  assigné  les  formules  Kl2  et  KL*. 


Dosage.  — 1 gramme  d’iodure  de  potassium  pur  et  sec  exige,  pour  être 
précipité  complètement,  ls',025  d’azotate  d argent  et  doit  donner  1°  ,414  d in- 
duré d’argent  desséché. 

Ce  dosage  peut  encore  être  effectué  : 

1°  Par  le  procédé  Personne  au  moyen  d’une  liqueur  titrée  de  chlorure 
mercurique  (p.  615). 

* 2°  Par  le  procédé  qui  consiste  à mettre  1 iode  en  liberté  par  le  chlorure 
ferrique,  à le  recevoir  dans  une  solution  d’iodure  de  potassium  et  à titrer 
par  l’hyposulfite  (p.  381). 

3°  Ce  dernier  procédé  est  assez  régulier  pour  qu’on  puisse  doser  la  quantité 
de  chlorure  ferrique  réduite  par  l’iodure  de  potassium  à l’état  de  chlorure 
ferreux.  (Voyez  Dosage  du  fer , p.  762.) 


Altérations,  falsifications,  essai.  — L’iodure  de  potassium  peut  contenir 
des  chlorures  de  potassium,  de  sodium,  de  calcium,  de  magnésium,  du  bro- 
mure de  potassium,  de  l’iodate,  du  carbonate,  du  sulfate,  de  l’azotate  de 

potasse  ou  de  soude. 

Pour  rechercher  les  chlorures,  on  précipite  par  un  excès  d'azotate  d’argent  ; 
le  précipité  est  traité  par  l’ammoniaque  qui  dissout  le  chlorure  d’argent  : en 
saturant  ensuite  la  liqueur  ammoniacale  par  un  acide,  on  sépare  le  chlorure 

d’argent. 

Pour  reconnaître  la  présence  du  bromure  de  potassium,  Personne  ajoute 
à la  solution  de  l’iodure  à essayer  du  sulfate  de  cuivre,  et  il  y fait  passer  à 
froid  un  courant  d’acide  sulfureux.  L’iode  se  précipite  à l’état  d’iodurc  cui- 
vreux ; on  filtre  et  on  verse  dans  la  liqueur  quelques  gouttes  d’eau  chlorée 
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qui  la  colorent  en  jaune,  si  elle  contient  du  bromure  de  potassium  ; on  peut 
rendre  plus  sensible  la  présence  du  brome  en  ajoutant  de  la  benzine  ou  de 
l’éther  qui  le  dissolvent  et  prennent  une  teinte  jaune. 

Les  chlorures  et  bromures  peuvent  être  recherchés  par  le  procédé  Denigès 
que  nous  avons  indiqué  (p.  38o). 

Le  carbonate  de  potasse  peut  être  isolé  en  dissolvant  l’iodure  de  potassium 
dans  l’alcool.  Le  carbonate  reste  comme  résidu  ; on  le  caractérise  en  l’arro- 
sant avec  un  acide  qui  détermine  une  effervescence  due  au  dégagement  de 
l’acide  carbonique  ; dans  le  commerce  on  admet  une  tolérance  de  trois  cen- 
tièmes de  carbonate  de  potasse  : on  peut  le  titrer  par  une  analyse  alcalimé- 
trique. 

L’iodure  de  potassium  renfermant  un  iodate,  traité  par  un  acide  étendu 
ou  par  l’acide  sulfureux,  met  de  l’iode  en  liberté  ; un  tel  iodurc  doit  être 
absolument  rejeté  de  l’usage  médical  ; il  produit  très  rapidement  l’io- 
disme (1). 

En  un  mot,  l’essai  de  l’iodure  de  potassium  comporte  essentiellement  : 1°  la 
constatation  de  l’absence  de  l’iodate  ; 2°  le  titrage. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques  : 

Solution 

Sirop  (0gr, 50/20)  ; 

Pommade  (4/34) 

Comme  pour  le  bromure,  on  masque  la  saveur  de  ce  sel  au  moyen  des 
eaux  alcalines,  du  lait,  de  la  bière,  du  sirop  de  groseilles,  etc. 

Incompatibles.  — Chlorate  de  potasse,  sulfate  de  quinine. 

Doses.  — Quand  il  est  pur,  on  peut  en  donner  jusqu’à  20  grammes  par 
jour  ; s’il  renferme  des  iodates,  il  produit  de  graves  accidents  à faible  dose. 

Absorption , Elimination , etc.  — (Voy.  p.  387.) 

(Voy.  aussi  Iodure  de  sodium , p.  927.) 

Toxicologie.  — Dans  quelques  cas  d’affections  rénales,  on  a observé  un 
empoisonnement  mortel  à la  suite  de  Pingestion  d’une  faible  dose  d’io- 
dure  ; il  se  produit  une  éruption  bulleuse  ; on  ne  trouve  pas  d’iode  dans  les 
urines. 


(1)  Pour  que  cet  essai  soit  bien  concluant,  il  faut  opérer  de  la  manière  suivante. 
On  dissout  2 grammes  d'iodure  dans  2o  C.C.  d'eau  distillée  bouillie,  en  se  mettant 
à l’abri  d’une  lumière  trop  vive;  on  ajoute  quelques  gouttes  d’empois,  puis  10  C.C. 
d’acide  tartrique  à 1/10  ou  d'acide  sulfurique  au  millième;  si  l’iodure  contient  de 
l’iodate,  il  y a coloration  immédiate  (Robineau  et  Rollin). 


HYDRATE  DE  POTASSIUM 
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INa  = 130 

L’iodure  de  sodium  se  prépare  par  double  décomposition  entre  l’iodure 
ferreux  et  le  carbonate  de  sodium. 

Tout  procédé  dans  lequel  il  faut  calciner  doit  être  écarté,  parce  que  ce  sel 
se  décompose  très  facilement  sous  l’influence  de  la  chaleur. 

Il  se  présente  en  cristaux  cubiques,  déliquescents,  altérables  à l’air, 
solubles  dans  l’eau  et  l’alcool. 

Altérations,  falsifications,  essai.  — Il  peut  être  altéré  par  l’iodate  de  soude 
et  falsifié  par  le  chlorure  et  le  bromure  de  sodium. 

On  l’essaie  comme  l’iodure  de  potassium. 

Le  sel  du  commerce  renferme  presque  toujours  une  notable  proportion 
d’eau,  de  0,06  à 0,i20. 

Usages  médicaux.  — MM.  G.  Sée  et  Lapicque  ont  fait  une  étude  approfondie 
de  l’action  des  iodures  de  potassium  et  de  sodium  sur  le  cœur;  ils  ont  cons- 
taté qu’il  n’y  avait  aucune  analogie  à établir  entre  ces  deux  iodures  ; l’iodure 
de  potassium  possède  une  action  manifeste  sur  le  système  nerveux  central, 
tandis  qu’il  est  loin  d’en  être  de  même  avec  l’iodure  de  sodium  ; grâce  à cette 
action,  l’iodure  de  potassium  est  antithermique  ; il  abaisse  le  pouls  et  la 
respiration  (Trasbot). 


COMPOSÉS  OXYGÉNÉS 

On  connaît  les  composés  OK2  et  O'K2,  ONa2  et  02Na2,  corps  sont  sans 
intérêt  pour  nous;  il  n’en  est  pas  de  même  des  hydrates  KIIO  et  NaHO. 


HYDRATE  DE  POTASSIUM 


KOII  = 56 


Préparation.  — 1°  Le  Codex  obtient  ce  corps  en  décomposant  en  liqueur 
étendue  une  solution  de  carbonate  potassique  par  de  la  chaux  caustique  ; on 
opère  à l’ébullition  ; on  filtre  et  on  concentre. 

Ainsi  obtenue,  la  potasse  caustique  n’est  pas  pure  ; on  la  purifie,  en  la  dis- 
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solvant  dans  l’alcool,  filtrant  et  évaporant.  On  obtient  ainsi  la  potasse  à 
l’alcool  (1). 


fl)  a.  Potasse  a la  chaux  : 

« Carbonate  de  potasse  purifié 1 OOt)  gr. 

Chaux  vive 500  gr. 

Eau  distillée 1 2000  gr. 


Eteignez  la  chaux  et  délayez-la  dans  cinq  à six  fois  son  poids  d’eau,  de  manière  à 
obtenir  un  lait  bien  homogène.  Dissolvez  le  carbonate  de  potasse  dans  le  reste  de 
l’eau  prescrite;  portez  celte  liqueur  à l’ébullition  dans  une  chaudière  en  fonte; 
ajoutez-y  le  lait  de  chaux  par  petites  quantités  à la  fois,  de  manière  à ne  pas  inter- 
rompre l’ébullition;  agitez  le  mélange  avec  une  spatule  en  fer,  et  maintenez  ainsi  la 
liqueur  bouillante  pendant  une  demi-heure,  en  remplaçant  par  de  nouvelle  eau  celle 
qui  s’évapore. 

A ce  moment,  une  portion  de  la  liqueur,  étendue  de  son  volume  d’eau  et  filtrée, 
ne  doit  plus  se  troubler  par  l’addition  de  quelques  gouttes  d’eau  de  chaux.  S’il  en 
était  autrement,  continuez  l'ébullition  jusqu’à  ce  que  l'essai  de  la  liqueur  filtrée  ne 
décèle  plus  de  carbonate  de  potasse  indécomposé. 

Jetez  la  masse  sur  des  toiles  pour  séparer  le  carbonate  de  chaux  du  liquide;  lavez 
avec  soin  le  résidu.  Réunissez  les  liqueurs  claires;  évaporez-les  rapidement  à siccité 
dans  une  bassine  en  argent,  et  chauffez  le  produit  jusqu’à  ce  qu’il  éprouve  la  fusion 
ignée.  Prenez  alors  ce  produit,  par  petites  portions,  à l’aide  d’une  cuillère  en  argent 
et  à bec,  et  versez-le  par  gouttes  sur  un  marbre  légèrement  huilé,  de  manière  à obte- 
nir de  petites  masses  ayant  la  forme  de  pastilles  dites  à la  goutte.  Introduisez-les 
promptement  dans  des  vases  fermés  par  de  bons  bouchons  de  liège  bouillis  dans  la 
paraffine. 

Observations.  — On  emploie  quelquefois  la  pierre  à cautère  sous  forme  de 
cylindres  semblables  à ceux  de  la  pierre  infernale.  Il  suffit,  pour  l’obtenir  ainsi,  delà 
couler,  lorqu’elle  est  fondue,  dans  une  lingotière,  et  de  l'abandonner  au  refroidisse- 
ment. Enfin  on  met  aussi  la  pierre  à cautère  en  morceaux  irréguliers  qu’on  obtient 
en  coulant,  en  couche  mince,  la  potasse  fondue  sur  un  plateau  en  argent,  dont  elle 
se  détache  facilement  en  se  solidifiant.  On  la  casse  en  fragments  que  l'on  enferme 
aussitôt. 

Caractères.  — Ainsi  obtenue,  la  potasse  caustique  est  toujours  impure  ; elle  con- 
tient, à l'état  de  mélange,  toutes  les  impuretés  du  carbonate  de  potasse  et  de  la 
chaux,  ainsi  que  des  traces  de  métaux  empruntées  aux  vases  qui  ont  servi  à sa  pré- 
paration; elle  contienten  outre  de  la  chaux  et  du  carbonate  de  potasse.  » (Codex  1884.) 

b . Potasse  a l’alcool  : 

« Potasse  caustique  à la  chaux Q.  Y. 

Divisez  la  potasse  en  poudre  grossière,  et  mettez-la  en  macération  avec  son  poids 
d’alcool  à 95°  dans  un  vase  en  verre  bien  bouché  ; agitez  fréquemment  le  mélange 
pour  favoriser  la  dissolution  de  l’alcali.  Après  quarante-huit  heures,  décantez  la 
portion  liquide,  et  versez  la  même  quantité  d’alcool  sur  le  résidu.  Décantez  après  le 
même  temps  ; faites  un  troisième  traitement  semblable.  Réunissez  toutes  les  solutions 
alcooliques  dans  un  vase  étroit  et  bien  bouché  ; laissez-les  déposer  ; décantez  la  por- 
tion limpide,  distillez-la  dans  une  cornue  en  verre  jusqu’à  moitié  environ  de  son 
volume.  Recueillez  l’alcool  que  vous  conserverez  pour  servir  à des  opérations  sem- 


HYDRATE  DE  POTASSE 


(J2U 

On  sature  exactement  une  solution  de  sulfate  potassique  ou  de  carbonate 
potassique  par  de  l'eau  de  baryte  : 

SO*K*  + BaH*0*  = S04Ba  + 2 KHO. 


3U  On  met  dans  un  flacon  que  l’on  bouche  bien 


Carbonate  potassique 10  gr. 

Chaux  récemment  éteinte,  lavée  et  séchée 10  gr. 

Eau  distillée 120  gr. 


On  agite  fréquemment  pendant  quelques  jours  et  on  décante.  Ce  procédé 
est  commode  dans  les  laboratoires. 

4°  On  triture  une  partie  d'azotate  potassique  avec  2 ou  3 parties  de  limaille 


blables  ; versez  le  résidu  liquide  dans  une  bassine  en  argent  et  évaporez  rapidement. 
Sur  la  fin  de  1 opération,  la  liqueur  prend  une  teinte  rougeâtre  foncée,  et  quelques 
instants  après,  on  voit  apparaître  à la  surface  une  matière  noire  charbonneuse  qu’il 
faut  enlever  avec  soin  pour  qu’elle  ne  colore  pas  le  produit.  Le  liquide,  débarrassé  de 
cette  matière  brune,  est  limpide  et  incolore.  Lorsqu’il  sera  en  fusion  tranquille,  et 
que,  malgré  1 intensité  du  leu,  il  ne  présentera  plus  d’apparence  d’ébullition,  versez- 
le,  par  parties,  sur  un  plateau  en  argent. 

Caractères.  — La  potasse  ainsi  obtenue  est  connue  sous  le  nom  de  potasse  à l'al- 
cool. Elle  contient  seulement,  avec  une  petite  quantité  d’eau  en  excès,  quelques  traces 
de  chlorure  de  potassium  que  l’action  de  l’alcool  n’a  pas  complètement  éliminé,  et 
une  très  petite  quantité  de  carbonate  qui  s’est  formé  au  contact  de  l’air  pendant  la 
dernière  opération.  » (Codex  1884.) 

La  teinte  rougeâtre  foncée  indiquée  par  le  Codex  ne  se  produit  pas  si  on  ajoute  un 
peu  d eau  distillée  à la  solution  déjà  concentrée.  L’alcool  s’évapore  complètement  et 
ne  peut  pas  alors  se  décomposer  et  donner  naissance  à la  matière  noire  et  à du  car- 
bonate de  potasse. 

Quand  on  fait  réagir  de  la  chaux  sur  le  carbonate  de  potasse  à l’ébullition,  la 
chaux  s’empare  de  l’acide  carbonique  et  met  la  potasse  en  liberté  : 

C03K-  + Ca*H202  = 2 KHO  + C03Ca. 

11  est  à remarquer  que  cet  échange  ne  se  produit  qu’en  présence  de  beaucoup 
d’eau  ; dans  les  liqueurs  concentrées,  ce  serait  l’acide  carbonique  qui  serait  enlevé  à 
la  chaux  par  la  potasse. 

Quand  on  essaie  la  solution  alcaline,  pour  savoir  si  elle  ne  contient  plus  de  carbo- 
nate de  potasse,  il  faut  avoir  soin  de  la  diluer.  Autrement,  la  potasse  pourrait  pré- 
cipiter la  chaux  du  réactif,  en  la  déshydratant. 

Si  au  lieu  de  sel  de  tartre,  on  emploie  du  carbonate  de  potasse  du  commerce  on 
aura  une  potasse  contenant  beaucoup  de  silicate.  Pour  se  débarrasser  de  l’acide  sili- 
cique,  Wurtz  recommande  d’ajouter  à la  solution  de  carbonate  de  potasse  quelques 
fragments  de  carbonate  d’ammoniaque  et  d’évaporer  à siccité.  Il  se  forme  du  carbo- 
nate de  potasse  et  du  silicate  d’ammoniaque  ; ce  dernier  sel  se  décompose  par  la  cha- 
leur et  abandonne  l’acide  silicique,  lequel  ne  se  redissout  pas  quand  on  reprend  le 
carbonate  de  potasse  par  l’eau. 
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de  fer  ou  de  cuivre  ; on  chauffe  au  rouge  ; quand  le  mélange  est  refroidi,  on 
le  traite  par  l’eau,  on  laisse  reposer  et  on  décante.  La  solution  peut  être 
employée  telle  quelle. 

Propriétés  physiques.  — L’hydrate  de  potasse  est  solide,  blanc,  onctueux 
au  toucher  ; sa  densité  est  2,1.  11  est  déliquescent  et  soluhle  dans  l’alcool  ; sa 
dissolution  se  fait  avec  dégagement  de  chaleur;  il  peut  absorber  jusqu’à 
50  p.  100  d’eau  sans  perdre  l’état  solide.  Il  fond  au  rouge  sombre  et  se  volatilise 
au  rouge  blanc. 

Propriétés  chimiques.  — La  potasse  maintenue  en  fusion  au  contact  de  l’air 
absorbe  l’oxygène  et  se  transforme  en  peroxyde  de  potassium  K20'\  ■ 

Elle  réagit  sur  le  soufre  ; si  la  température  ne  s’élève  pas  au-dessus  de 
200°,  on  obtient  un  mélange  de  polysulfure  et  d’hyposulfite  ; si  la  tempéra- 
ture dépasse  200°,  on  obtient  un  mélange  de  polysulfure  et  de  sulfate. 

Quand  on  fait  réagir  le  chlore  sur  une  solution  étendue  de  potasse,  on 
obtient  du  chlorure  et  de  l’hypochlorite  potassiques  : si  la  solution  est  con- 
centrée, l’on  a du  chlorure  et  du  chlorate  potassiques. 

Avec  le  phosphore,  elle  donne  un  mélange  de  phosphure  etd’hypophosphite. 

Quand  on  l’additionne  d’une  petite  quantité  d’eau,  il  y a dégagement  de 
chaleur  et  l’on  obtient  un  hydrate  solide  KIIO,2IPO  ; dans  le  vide,  cet 
hydrate  devient  KIIO,H20. 

Abandonnée  à l’air,  elle  en  attire  l’humidité  et  l’acide  carbonique. 

A chaud,  elle  attaque  la  silice  et  l’alumine,  et  par  conséquent  les  vases  en 
terre  et  en  verre. 

Elle  attaque  la  peau  et  un  grand  nombre  de  substances  organiques,  en 
dégageant  une  odeur  de  lessive.  Elle  décompose  ou  dissout  la  plupart  des 
substances  animales,  poil,  soie,  etc.  Elle  saponifie  les  corps  gras. 

Dosage. — On  peut  la  doser  par  un  procédé  alcalimétrique. 

Essai.  — L’hydrate  potassique  peut  renfermer  de  la  chaux,  de  l’alumine, 
de  la  silice,  des  sulfates,  des  chlorures,  divers  oxydes  métalliques,  de  l’eau, 
un  peu  d’azotate  ou  d’azotite. 

Il  doit  se  dissoudre  sans  résidu  dans  l’eau  et  l’alcool. 

Calciné  dans  un  creuset  d’argent,  il  ne  doit  pas  perdre  de  son  poids. 

Il  doit  se  dissoudre  dans  l’acide  azotique  sans  dégagement  de  gaz  ; cette 
solution  ne  doit  précipiter  ni  par  l’azotate  argentique,  ni  par  le  chlorure  de 
baryum;  elle  ne  doit  ni  se  colorer  ni  se  troubler  par  l’addition  d’ammoniaque. 

11  sera  bon  de  terminer  l’essai  par  un  dosage  alcalimétrique. 

Réactif.  — La  potasse  et  la  soude  sont  fréquemment  utilisées  comme 
réactifs  ; on  emploie  ordinairement  des  solutions  concentrées  à 1/3  : 
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La  solution  normale  de  potasse  contient  56  grammes  de  ce  sel  par  litre  ; il 
faut  prendic  la  potasse  à l’alcool;  comme  elle  renferme  toujours  un  excès 

d eau,  il  faut  absolument  la  vérifier  par  rapport  à la  liqueur  normale  sulfu- 
rique. 

On  piepaie  aussi  des  liqueurs  N/10  et  N/100  : il  est  nécessaire  de  les 
xéiifîer  par  rapport  aux  liqueurs  sulfuriques  de  même  titre. 

Ces  diverses  solutions  doivent  être  conservées  à l’abri  de  l’acide  carbo- 
nique. 


Usages  médicaux.  La  potasse  n’est  guère  employée  que  comme  caustique 
et  pour  établir  des  cautères.  Pure,  elle  diffuse  trop;  aussi  la  mélange-t-on 
le  plus  souvent  à de  la  chaux  qui  limite  son  action.  C’est  ainsi  que  l’on  obtient 
le  caustique  de  Vienne,  et  le  caustique  Fjliios. 

Les  solutions  de  potasse  a 0,005  ou  0,01  ont  été  employées  en  injections 
autour  des  tumeurs  cancéreuses  à la  dose  de  2 à 3 grammes  répartis  en 

5 ou  6 piqûres  ; on  répète  ces  injections  tous  les  deux  ou  trois  jours  (Ros- 
sander). 

Toxicologie.  — Les  bases  alcalines,  leurs  carbonates  neutres  et  les  silicates 
alcalins  ingérés  à dose  toxique  développent  une  odeur  de  lessive  très  pro- 
noncée et  corrodent  souvent  les  premières  voies  et  l’estomac  au  point  que  les 
parois  sont  non  seulement  ramollies,  mais  souvent  perforées  ; les  matières 
vomies,  la  salive,  le  contenu  du  tube  digestif  possèdent  une  forte  réaction 
alcaline  ; 1 urine  au  bout  d’un  certain  temps  présente  la  même  réaction 
alcaline.  La  réunion  de  tous  ces  symptômes  peut  être  regardée  comme  suffi- 
sante pour  faire  admettre  une  tentative  d’empoisonnement  par  l’un  des  corps 
que  nous  avons  nommés.  La  mort  peut  arriver  en  trois  heures  ; mais  même 
quand  elle  n’a  pas  lieu  dans  les  deux  premiers  jours,  le  patient  est  presque 
toujours  voué  à la  mort. 

Lésions.  — Les  muqueuses  des  premières  voies  digestives  ont  perdu  leur 
épithélium  ; elles  sont  rouges  et  ramollies.  Le  larynx  et  l’œsophage  sont  con- 
gestionnés. L’estomac  présente  des  altérations  qui  peuvent  aller  jusqu’au 
ramollissement  de  tout  l’organe.  On  a souvent  observé  des  rétrécissements 
œsophagiens  ; leur  siège  habituel,  quand  il  en  existe  un  seul,  ou  le  dernier 
siège,  quand  il  en  existe  plusieurs,  se  trouve  dans  le  voisinage  du  cardia,  à 
4 ou  5 centimètres  de  cet  orifice. 

Les  muqueuses  duodénale  et  jéjunale  sont  desquamées,  rouges  et  parfois 
noires  en  certains  points. 

Traitement.  — « On  administre  immédiatement  les  boissons  acides  le 
vinaigre  étendu  d’eau,  le  jus  de  citron,  les  solutions  tièdes  et  faibles  d’acide 
citrique.  On  provoque  les  vomissements  en  titillant  la  luette  avec  une  barbe 
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de  plume  huilée.  On  fait  prendre  ensuite  de  l’eau  tiède  avec  de  l’huile, 
mélange  qui  d’une  part  facilite  les  vomissements  et  amène  des  selles,  et 
d’autre  part,  rend  moins  dangereux  le  contact  du  poison  avec  les  parois  du 
tube  digestif.  Il  se  produit  même  un  commencement  de  saponification  de  ces 
huiles  avec  les  alcalis  ingérés.  Des  boissons  et  des  lavements  émollients 
seront  administrés  plus  tard.  On  comprend  que  l’alimentation  doive  être 
légère.  Enfin,  dans  les  cas  oii  il  y a un  ou  plusieurs  rétrécissements  de 
l’œsophage,  il  faut  vaincre  ces  rétrécissements  par  les  moyens  ordinaires, 
c’est-à-dire  par  l’introduction  de  sondes  munies  d’olives  ou  de  boules  de  plus 
en  plus  grosses.  On  recourt  à l’alimentation  par  le  rectum,  lorsque  l’alimen- 
tation par  les  premières  voies  est  insuffisante  ou  impossible.  » (Rabuteau.) 

Recherche.  — On  constatera  préalablement  la  réaction  fortement  alcaline 
des  matières  soumises  à l’analyse,  puis  on  les  additionnera  d’une  grande 
quantité  d’alcool;  on  filtrera  et,  par  évaporation,  on  obtiendra  l’alcali  caus- 
tique. 

L’analyse  quantitative  seule  pourra  décider  si  l’empoisonnement  a été 
déterminé  par  la  potasse  ou  par  la  soude,  car  ces  deux  composés  existent 
normalement  dans  l’économie.  L’analyse  doit  porter  sur  le  reste  du 
toxique,  des  matières  vomies,  du  contenu  du  tube  digestif,  sur  les  excré- 
ments et  sur  les  urines.  Gorup-Besanez  a déterminé  les  proportions  respec- 
tives de  potassium  et  de  sodium  qui  se  trouvent  dans  les  diverses  parties 
du  corps  humain  ; dans  les  cas  douteux,  il  sera  bon  de  consulter  ces  tableaux. 


II YDRÀTE  DE  SOUDE 

NaOII  = 40 


On  prépare  la  soude  par  tous  les  procédés  qui  servent  à préparer  la 
potasse  ; souvent  on  emploie  cette  substance  en  solution  que  l'on  peut  pré- 


parer de  la  manière  suivante  : 

« Carbonate  de  soude  sec 300  gr. 

Chaux  vive 400  gr. 

Eau  distillée G000  gr. 


Opérez  comme  il  est  dit  pour  la. préparation  de  la  potasse  caustique  à la 
chaux,  et  quand  la  soude  sera  complètement  décarbonatée,  jetez  le  tout  sur 
une  toile.  Recueillez  le  liquide  clair  ; lavez  le  résidu  ; réunissez  les  liqueurs 
et  évaporez-les  rapidement  dans  une  bassine  en  argent  jusqu’à  ce  que  le 
liquide  bouillant  marque  1,28  au  densimètre. 

Cette  liqueur  constitue  la  lessive  des  savonniers.  Elle  a une  densité  de  1,332 
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a -+-  15",  et  renferme,  en  centièmes,  environ  23  grammes  d’oxyde  de  sodium 
anhydre,  correspondant  à 29  grammes  de  soude  hydratée. 

Toxique. 

Conservation.  — Elle  doit  être  conservée  dans  des  flacons  fermés  par  de 
bons  bouchons  de  liège  bouillis  dans  la  paraffine.  » (Codex  1884.) 

La  soude  du  commerce  provient  ordinairement  du  lessivage  des  soudes 
brutes  obtenues  dans  le  procédé  Leblanc. 

En  électrolysant  le  chlorure  de  sodium  en  solution,  on  obtient  la  soude. 
(Berger.) 

Propriétés.  — La  soude  caustique  possède  les  mêmes  propriétés 
physiques  et  chimiques  que  la  potasse.  Elle  diffère  cependant  de  celle-ci  en 
ce  que  le  carbonate  qu’elle  forme,  quand  on  l’expose  à l’air,  devient  sec  et 
pulvérulent  à la  longue,  au  lieu  d’être  déliquescent  comme  le  carbonate 
potassique. 

On  l’essaie  comme  la  potasse  caustique. 

Réactif.  — Voyez  Hydrate  de  potasse  (p.  930)  ; on  emploie  moins  volontiers 
les  liqueurs  titrées  de  soude  parce  qu’elles  attaquent  plus  énergiquement 
le  verre  des  burettes. 


SULFURES 

On  connaît  les  sulfhydrates  de  sulfure,  les  mono,  bi,  tri,  tétra  et  penta-sul- 
fures  de  potassium  et  de  sodium. 

Les  sulfhydrates  de  sulfure  se  préparent  en  faisant  passer  jusqu’à  refus  de 
l'hydrogène  sulfuré  dans  une  solution  alcaline  marquant  moins  de  35°  B“. 
L’eau-mère  de  monosulfure  de  sodium  préparé  par  le  procédé  du  Codex  ren- 
ferme du  sulfhydrate  de  sulfure.  Ces  corps  se  distinguent  des  polysulfures  et 
des  monosulfures  au  moyen  du  sulfate  de  manganèse,  du  chloral  et  du  nitro- 
prussiate  sodique  (voy.  p.  305). 


MONOSULFURES 

Le  monosulfure  de  potassium  K2S  se  prépare  en  ajoutant  au  sulfhydrate 
de  sulfure  une  quantité  de  potasse  égale  à celle  qui  a servi  à le  préparer  ; on 
l’obtient  encore  en  réduisant  le  sulfate  potassique  par  le  charbon.  Le  monosul- 
fure de  sodium  peut  se  préparer  de  même.  Le  Codex  donne  le  procédé  suivant: 

« Soude  caustique  liquide  à 1,332  . 


Q.  v. 
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Faites  passer  dans  ce  liquide  un  courant  d’acide  sulfhydrique  lavé,  jus- 
qu’à ce  qu’il  cesse  d’en  absorber.  Maintenez  la  dissolution  à l’abri  du  con- 
tact de  l’air  : elle  laissera  déposer  des  cristaux  transparents  et  incolores  de 
monosulfure  de  sodium.  Lorsque  leur  masse  cessera  d’augmenter,  décantez 
le  liquide,  et  faites  égoutter  les  cristaux  dans  un  entonnoir;  enfermcz-les 
dans  des  llacons  bien  bouchés.  » (Codex  1884.) 

A l’air,  les  monosulfures  prennent  d’abord  une  teinte  de  plus  en  plus  fon- 
cée ; ils  se  transforment  alors  en  bisulfure  et  en  carbonate,' mais  bientôt  ils 
se  décolorent  de  nouveau,  le  bisulfure  s’étant  transformé  en  hyposulfite. 

Les  procédés  sulfhydrométriques  (p.  300)  permettent  d’apprécier  rapide- 
ment la  valeur  de  ce  produit. 


TRISULFURE  DE  POTASSIUM.  ICS’ 

Synonymie,  — Trisulfure  de  potassium  impur.  Sulfure  de  potasse.  Polysul- 
fure  de  potassium.  Foie  de  soufre. 

Préparation.  — On  le  prépare  en  fondant  ensemble  du  soufre  et  du  car- 
bonate potassique  (1). 

Propriétés  physiques  et  chimiques.  — Au  moment  où  il  vient  d’être  préparé, 
le  trisulfure  de  potassium  est  rouge  brun.  Pendant  son  refroidissement,  il 
devient  jaune  verdâtre  à la  surface,  et  cette  teinte,  indice  de  sa  décomposi- 
tion, finit  par  pénétrer  jusqu’au  centre  des  fragments.  Son  odeur  est  sulf- 


(I)  « Carbonate  de  potasse  pur 2000  gr. 

Soufre  sublimé 1000  gr. 


Mêlez  très  exactement  dans  un  mortier  le  soufre  et  le  carbonate  alcalin  ; faites 
fondre  le  mélange  dans  une  marmite  en  fonte  munie  de  son  couvercle,  et  maintc- 
nez-le  à la  même  température  tant  qu’il  y aura  tuméfaction.  Lorsque  la  matière  com- 
mencera à s’affaisser,  augmentez  un  peu  le  feu  pour  la  liquéfier  complètement. 
Retirez  ensuite  le  vase  du  feu  ; brisez-le  lorsqu’il  sera  refroidi  ; divisez  le  produit  en 
fragments,  et  conservez-le  dans  des  pots  en  grès  vernissé,  bien  bouchés.  » 
(Codex  1884.) 

En  s’unissant  au  potassium,  le  soufre  chasse  l’acide  carbonique,  dont  le  dégage- 
ment produit  le  boursouflement  de  la  matière  : 

Le  trisulfure  du  Codex  n’est  jamais  pur.  Il  est  mélangé  d’hyposulfite  de  potasse, 
si  l’on  n’a  pas  chauffé  au  delà  de  250°. 

II  contient  du  sulfate  de  potasse,  si  la  température  s’est  élevée  au  rouge  ; parfois  il  s’y 
trouve  du  carbonate  de  potasse  non  décomposé,  ou  reconstitué  au  contact  de  l’air. 

Remarquons  en  passant  que  le  Codex  fait  opérer  dans  un  vase  en  fonte  et  croit 
utile  de  le  faire  casser  pour  retirer  le  produit. 
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hydrique  et  désagréable.  Il  est  entièrement  soluble  dans  1 eau  et  dans  1 al- 
cool. L'air  humide  le  convertit  en  hyposulfite  et  carbonate  de  potasse,  et 
met  le  soufre  en  liberté.  La  chaleur  ne  le  décompose  pas. 

Le  trisulf are  de  sodium  ( sulfure  de  soude,  poly  sulfure  de  sodium ) se  pré- 
pare de  la  même  manière,  mais  en  remplaçant  le  sel  de  potasse  par 
1 400  grammes  de  carbonate  de  soude  sec  du  commerce. 

Les  quintisulfures  de  potassium  et  de  sodium  inscrits  au  Codex  de  1800 
ont  été  supprimés  dans  l’édition  de  1884. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

Sirop  (0e1-, 02/20) 

Bain  100  grammes. 

Eaux  minérales  artificielles. 

Lotion  (0,01  à 0,02). 

Doses.  — A l’intérieur,  de  0sr,02  à 0sr,0G. 

Introduits  dans  le  tube  digestif,  les  sulfures  sont  partiellement  décomposés 
par  l’acide  chlorhydrique  du  suc  gastrique  ; l’acide  sulfhydrique  mis  en  liberté 
est  absorbé;  une  partie  s’élimine  par  les  voies  respiratoires  et  la  peau  ; une 
autre  partie  se  brûle  dans  l’économie  et  s’élimine  à l’état  de  sulfate,  par  les 
urines  ; si  l’on  a ingéré  un  excès  de  médicament,  les  urines  elles-mêmes 
peuvent  éliminer  de  l’acide  sulfhydrique.  De  ces  éliminations  diverses,  il 
résulte  : 

1°  Une  action  sur  les  muqueuses  des  bronches  dont  la  sécrétion  est  activée, 
ce  qui  rend  l’expectoration  plus  facile  ; 

2°  Les  sueurs  sont  un  peu  augmentées  ; 

3°  Des  effets  diurétiques  dus,  soit  à l’acide  sulfhydrique,  soit  aux  sulfates 
éliminés  par  les  reins.  Enfin  on  a remarqué  des  effets  généraux,  tels  qu’une 
suractivité  de  la  circulation  ; on  a même  cité  ru. certain  mouvement  fébrile 
et  une  certaine  augmentation  de  l'appétit;  mais  ce  qu’il  y a de  plus  impor- 
tant à noter,  ce  sont  les  effets  exercés  du  côté  du  système  cutané,  effets  peu 
connus  dans  leur  essence,  qui  dépendent  sans  doute  d’une  action  toxique 
devenant  thérapeutique  à l’instar  de  celle  du  mercure,  de  l’arsenic,  dans 
diverses  affections  cutanées  parasitaires  ou  autres. 

Les  sulfures  alcalins  sont  employés  dans  la  bronchite  simple,  les  douleurs 
rhumatismales,  les  hydropisies  et  diverses  affections  de  la  peau  et  des 
muqueuses. 

Toxicologie.  — Les  sulfures  alcalins  ont  été  quelquefois  pris  à la  place  des. 
sulfates;  ils  agissent  et  comme  caustiques  analogues  aux  oxydes,  et  par 
l’hydrogène  sulfuré  qu’ils  dégagent;  en  outre  les  sulfures  de  potassium, 
agissant  en  tant  que  sels  potassiques,  se  comportent  comme  des  poisons 
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musculaires.  Les  doses  suffisantes  pour  amener  la  mort  sont  celles  de  10  à 
15  grammes  chez  l’homme  adulte.  Les  lésions  sont  analogues  à celles  signa- 
lées pour  l'acide  s ul l'hydrique. 

Traitement.  — On  administrera  du  sesquioxyde  de  fer  hydraté,  puis  on 
fera  respirer  de  l’oxygène,  et  on  fera  prendre  des  purgatifs  et  des  boissons 
émollientes. 

Recherche.  — L’odeur  sulfureuse  dégagée  des  vomissements  ou  du  contenu 
du  tube  digestif  indique  déjà  le  genre  du  sel  toxique  ingéré.  Cette  odeur  est 
exaltée  par  l’addition  de  quelques  gouttes  d’un  acide.  On  pourrait  rechercher 
la  quantité  d’acide  sulfhydrique  que  peuvent  dégager  les  matières  en  les 
introduisant  dans  un  ballon,  ajoutant  peu  à peu  de  l’acide  chlorhydrique  et 
recueillant  le  gaz  dans  une  solution  alcaline  d’arsénite;  l’opération  ter- 
minée, on  sursature  la  solution  par  l’acide  chlorhydrique  ; le  sulfure 
d’arsenic  se  dépose  ; il  est  lavé,  séché,  pesé  ; de  son  poids  on  déduit  la  quan- 
tité d’acide  sulfhydrique. 


HYPOBROMITE  DE  SODIUM 


La  solution  de  ce  sel  est  fréquemment  employée  comme  réactif.  Le  plus 
souvent  on  le  prépare  ainsi  : 


Lessive  de  soude 40  C.C. 

Eau 120  C.C. 

Mêlez  et  ajoutez  : 

Brome 6 C.C. 

Agitez. 


D’après  Quinquaud  les  deux  solutions  suivantes  sont  seules  capables  de 
dégager  tout  l’azote  de  l’urée  : 


1°  Eau • 28  C.C. 

Lessive  de  soude 100  C.C. 

Brome.  . . ' 2 C.C.  8 

F.  S.  A. 

2°  Lessive  de  soude 100  C.C. 

Brome 3 C.C. 

F.  S.  A. 


Rappelons  que  tous  ces  réactifs  sont  altérés  après  quelques  jours  de  pré- 
paration. 

L hypobromite  de  sodium  est  utilisé  pour  le  dosage  de  l’urée,  de  l’eau 
oxygénée,  et  comme  corps  oxydant  dans  un  assez  grand  nombre  de  réactions  : 
caractères  des  sels  de  manganèse,  etc. 

Les  flacons  en  verre  contenant  du  manganèse  sont  quelquefois  attaqués  par 
ce  réactif  et  le  colorent.  (Denigès.) 


/ 
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HYPOSULFITE  I)E  SODIUM 

S1 203Na2,  5 II20  = 2*8 


Préparation.  — On  le  prépare  en  faisant  réagir  le  soufre  sur  une  solution 
de  sulfite  sodique  : 

S03Na2  + S = S203Na2. 

Il  faut  faire  bouillir  avant  d’ajouter  le  soufre,  parce  que  celui-ci,  en  réa- 
gissant sur  le  bisulfite,  donnerait  un  mélange  d’hyposulfite,  de  sulfite  et  de 
trithionate  (1). 

Propriétés.  — L’hyposulfite  de  soude  cristallise  en  gros  prismes  transpa- 
rents et  incolores,  d’une  saveur  amère,  solubles  dans  0P,6  d’eau  froide,  insolu- 
bles dans  l’alcool.  Les  cristaux  fondent  à 45°  dans  leur  eau  de  cristallisation, 
et  restent  fort  longtemps  en  surfusion. 

L’hyposulfite  de  soude  se  dissout  dans  l’eau  avec  abaissement  de  tempéra- 
ture. 

L’air  ne  l’altère  point.  Desséché  dans  le  vide,  il  devient  anhydre;  quand 
on  le  chauffe,  il  subit  la  fusion  aqueuse  et  il  se  convertit  en  sulfate  de  soude 
et  en  pentasulfure  de  sodium  : 

4(S2Na203)  = 3SNa*0*  + Na^S3. 

Les  acides  minéraux  le  détruisent.  Il  dissout  plusieurs  oxydes  métalliques 
qu’il  précipite  plus  tard  à l’état  de  sulfures. 

Il  ne  précipite  à froid  ni  l’argent  ni  le  plomb;  il  dissout  au  contraire 
leurs  sels  insolubles. 

L’iode  le  transforme  en  acide  tétrathionique  : 

2 SO2  + 2 I + IUO  = SH)3  + 2 III. 


(1)  « Carbonate  de  soude  cristallisé 320  gr. 

Eau  distillée 640  gr. 

Soufre  sublimé 40  gr. 


Faites  dissoudre  le  carbonate  alcalin  dans  l’eau.  Partagez  la  dissolution  en  deux 
parties  égales,  et  après  avoir  fait  passer  dans  l’une  un  excès  de  gaz  acide  sulfureux, 
mêlez-y*  l’autre  partie.  Introduisez  le  mélange  dans  un  matras  de  verre;  laites-le 
bouillir  quelques  instants  pour  chasser  l’excès  de  gaz  et  obtenir  un  sulfite  bien  neutre  ; 
ajoutez  alors  la  fleur  de  soufre,  qui  se  dissoudra  en  très  grande  quantité  dans  la 
liqueur.  Quand  celle-ci  en  sera  saturée  à l’ébullition,  filtrez-la,  faites-la  évaporer 
à une  douce  chaleur  jusqu’au  tiers  de  son  volume  et  déposez  la  dans  un  lieu  frais. 
L’hyposullite  ne  tardera  pas  à cristalliser.  » (Codex  1866.) 
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Essai  et  dosage.  — L’hyposulfite  de  soude  peut  être  mélangé  de  sulfite,  de 
sulfate  et  de  chlorure  sodiquc.  Le  procédé  le  plus  simple  pour  s’assurer  de  sa 
pureté  consiste  à le  titrer  au  moyen  d’une  liqueur  (N/10  d’iode). 

Réactif.  — L’hyposulfite  de  soude  sert  inversement  à faire  une  liqueur 
titrée  destinée  au  dosage  de  l’iode.  Cette  liqueur  normale  décime  renferme 
24^8  d’hyposulfite  de  soude  pur  par  litre  : elle  doit  être  conservée  à l’abri 
de  la  lumière  ; quand  il  s’y  est  fait  un  dépôt  blanc,  elle  est  altérée  et  a 
perdu  de  son  titre. 

Usages  médicaux.  — Les  hyposulfîtes  introduits  dans  l’économie,  à petite 
dose,  sont  rapidement  absorbés  et  éliminés  par  les  urines  à l’état  de  sulfates  ; 
s’il  v a un  excès  de  ce  sel,  une  partie  est  éliminée  à l’état  de  sulfite.  A haute 
dose,  l’hyposulfite  de  soude  est  purgatif.  Injecté  dans  un  cadavre,  l’hypo- 
sulfite  de  soude  se  réduit  en  sulfure  plutôt  qu’il  ne  s’oxyde  ; c’est  un  antipu- 
tride énergique  ; il  peut  mettre  obstacle  à la  putréfaction  des  cadavres,  mais 
son  influence  est  temporaire  : il  se  transforme  rapidement  et  alors  n’agit  plus. 

On  peut  en  donner  de  10  à 20  grammes  par  jour  dans  un  julep  ; les 
lotions  et  collutoires  peuvent  en  renfermer  de  5 à 10  p.  100. 

On  a proposé  d’administrer  ce  sel  dans  diverses  maladies  se  rattachant  à 
des  ferments  : fièvre  typhoïde,  septicémie,  infections  purulentes,  etc. 

Il  réussit  très  bien  dans  le  catarrhe  chronique  de  l’estomac  et  pour  le  lavage 
de  cet  organe  (Goll)  ; il  agit  bien  dans  les  cas  d’aphtes,  de  furoncles,  d’abcès 
scrofuleux,  etc.,  d’après  le  Dr  Nervth,  qui  l’a  même  proposé  contre  la  rage. 

Cependant  d’après  M.  Perroncito,  les  cultures  de  virus  de  choléra  des 
poules  mises  en  contact  avec  des  solutions  de  ce  sel  à 1/20  pendant  qua- 
rante-huit heures  ne  seraient  pas  atténuées. 

L’hyposulfite  double  de  sodium  et  de  bismuth  sert  de  réactif  auxselsdepotas- 
tassium  (Carnot).  On  prépare  ce  réactif  en  dissolvant  1 gramme  de  sous-azotate 
de  bismuth  dans  de  l’acide  chlorhydrique  ; d’autre  part  on  dissout  2 grammes 
ou  2i-',',5  d’hyposulfîte  dans  un  peu  d’eau  ; on  verse  cette  solution  dans  la 
première  et  l’on  ajoute  de  l’alcool  concentré  en  grand  excès.  Avec  les  sels 
de  potassium  ce  réactif  détermine  la  formation  d’un  précipité  jaune.  Il  n’y  a 
que  le  baryum  et  le  strontium,  parmi  les  métaux  qui  ne  précipitent  pas  par 
l’hydrogène  sulfuré,  qui  donnent  un  précipité  blanc  au  contact  de  ce  réactif. 


SULFITE  DE  SODIUM 

S03Na2, 211-0  = 162 


Préparation.  — 1°  On  dirige  un  courant  d’acide  sulfureux  dans  une  solu- 
tion concentrée  de  carbonate  de  soude  (1  de  carbonate  pour  2 d’eau)  ; quand 
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la  liqueur  est  sursaturée,  ou  y ajoute  aussitôt  du  carbonate  de  soude,  et  en 
quantité  suffisante  pour  lui  communiquer  une  réaction  alcaline;  on  laisse 
cristalliser. 

2°  On  peut  également  faire  agir  le  courant  de  gaz  sulfureux  sur  des  ciis- 
taux  de  carbonate  de  soude,  qui  se  transforment  en  sulfite  en  perdant  une 
partie  de  leur  eau  de  cristallisation. 

Propriétés.  — Le  sulfite  de  soude  cristallise  en  prismes  à quatre  ou  six 
pans  terminés  par  des  sommets  dièdres.  Il  est  très  soluble  dans  l’eau  et  il 
possède  une  saveur  fraîche  d’abord,  puis  alcaline.  L’oxygène  de  l’air  le  con- 
vertit en  sulfate.  La  chaleur  le  décompose  ; il  se  forme  du  sulfate  de  soude 
et  du  sulfure  de  sodium.  Sa  réaction  est  alcaline. 

Usages  médicaux.  — Pour  l'injection  des  cadavres,  on  emploie  4 à o litres 
d’une  solution  marquant  25°  Bu  : pour  que  les  instruments  ne  soient  pas  atta- 
qués, on  laisse  cette  solution  pendant  quarante-huit  heures  en  contact  avec 
de  la  limaille  de  zinc. 

C’est  un  antiseptique  et  un  désinfectant;  il  s’élimine  à l’état  de  sulfate. 


SULFITE  MONOSODIQUE 

S03NalI  = 104 

Synonymie.  — Bisulfite  de  soude  ; sulfite  acide  de  sodium. 

Préparation.  — On  le  prépare  en  saturant  d’acide  sulfureux  une  solution 
concentrée  de  carbonate  de  soude  ; il  y a dégagement  de  chaleur  ; par  refroi- 
dissement, le  bisulfite  cristallise. 

Rappelons  que  ce  sel  n’est  vraiment  un  bisulfite  que  dans  les  premiers 
moments  de  sa  préparation  ; il  ne  tarde  pas  à se  transformer  en  métasulfite 
(Bertiielot). 

Propriétés.  — On  obtient  des  cristaux  irréguliers  et  opaques  àréactionacide, 
d’une  saveur  sulfureuse  désagréable,  solubles  dans  l’eau, insolubles  dans  1 al- 
cool. La  solution  de  bisulfite  de  soude,  traitée  par  l’acide  sulfurique  ou  l’acide 
chlorhydrique  étendus,  dégage  de  l’acide  sulfureux  sans  former  de  dépôt  ; 
elle  ne  précipite  ni  par  l’azotate  d’argent,  ni  par  l’azotate  de  baryte.  Elle 
décolore  le  caméléon  violet. 

Il  donne  avec  les  aldéhydes  des  composés  cristallisés. 

Il  est  employé  pour  la  conservation  des  vins  et  des  sucs  végétaux. 
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SOvir-  = 174 

Synonymie.  — Sulfate  de  potasse  : sel  de  Duobus  ; tartre  vitriolé. 

État  naturel.  — Ce  sel  se  trouve  en  petite  quantité  parmi  les  produits 
d’éruptions  volcaniques  ; il  recouvre  les  laves  récentes  d’un  enduit  léger,  ou 
forme  dans  leurs  cavités  de  petites  masses  mamelonnées  quelquefois  teintées 
de  bleu  ou  de  vert. 

Préparation.  — Le  sulfate  potassique  s’obtient  comme  résidu  de  diverses 
préparations  et  surtout  de  celle  de  l’acide  azotique  ; mais  aujourd’hui  que 
cet  acide  est  obtenu  au  moyen  de  l’azotate  sodique,  on  prépare  quelque- 
fois le  sulfate  potassique  de  toutes  pièces,  en  saturant  directement  par  le 
carbonate  de  potasse  l’acide  sulfurique  étendu.  La  saturation  est  accompa- 
gnée d’un  dégagement  d’acide  carbonique. 

C03K2  + SO'dP  = SO'*K-  + CO2  + IT’O 


On  liltre  la  liqueur,  on  la  concentre  et  on  la  laisse  refroidir  pour  la  faire 
cristalliser. 

Propriétés.  — Le  sulfate  potassique  paraît  cristalliser  en  pyramides  à six 
faces  ; mais  en  réalité  ses  cristaux  dérivent  d’un  prisme  droit  à base  rhombe. 
Il  est  blanc,  anhydre,  inodore,  d’une  saveur  amère  et  désagréable;  sa  densité 
est  2,4.  100  parties  d’eau  à 0°  en  dissolvent  8,36  : une  élévation  de  tempé- 
rature d’un  degré  augmente  la  solubilité  de  (P, 741,  de  sorte  qu’à  100° 
100  parties  d’eau  en  dissolvent  25?r,77  : il  est  insoluble  dans  l’alcool.  Ses  cris- 
taux sont  très  durs  et  décrépitent  quand  on  les  chauffe  ; ils  subissent  la 
fusion  ignée  à une  très  haute  température. 

Il  est  inaltérable  à l’air  : au  rouge,  le  fer  le  décompose  en  isolant  de  la 
potasse  caustique.  Avec  l’acide  sulfurique,  ils  donnent  un  sulfate  monopo- 
tassique SCPHK. 

Essai.  — Le  sulfate  de  potasse  pur,  dissous  dans  l’eau  distillée,  ne  donne 
aucun  précipité  avec  l'aeide  sulfhydrique,  l’azotate  d’argent  et  l’antimoniale 
de  potasse  ; ce  qui  prouve  qu’il  ne  contient  ni  métal  étranger,  ni  chlorure, 
ni  sulfate  de  soude. 

Usages.  — Il  sert  à la  fabrication  de  l’alun.  Concassé  en  morceaux  de 
grosseur  égale,  et  introduit  dans  des  flacons,  il  sert  d’éponge  pour  retenir 
l’acide  acétique  des  flacons  à sels  anglais. 
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Usages  médicaux.  — Ce  corps  est  employé  comine  purgatif  antilaiteux  : on 
ne  doit  l’administrer  qu’aux  doses  de  10  à 15  grammes,  car  il  est  toxique. 


S U L F A T E MONOPOTASSIQU  E 

SO'*KII  = 136 

Synonymie.  — Sulfate  acide  de  potasse.  Bisulfate  de  potasse. 

Préparation.  — Le  bisulfate  de  potasse  s’obtient  comme  résidu  de  diverses 
préparations.  On  peut  le  préparer  directement  en  traitant  100  grammes  de 
sullate  potassique  par  56gr,32  d’acide  sulfurique;  on  chauffe  jusqu’à  fusion 
tranquille  et  on  coule  sur  un  carreau  vernissé  ; en  reprenant  la  masse  par  les 
4/3  de  son  poids  d’eau  bouillante  et  ajoutant  à la  solution  14  grammes  d’acide 
sulfurique  pour  100  de  sulfate  primitif,  on  l’obtient  cristallisé  (Carles);  il 
est  encore  plus  simple  de  faire  bouillir  jusqu’à  dissolution  100  parties  de  sul- 
iate  bipotassique,  85  parties  d’acide  sulfurique  à 60°  et  400  parties  d’eau  ; 
les  cristaux  se  forment  par  refroidissement. 

Propriétés.  — 11  est  en  prismes  incolores,  d’une  saveur  très  acide,  très 
fusibles.  Il  se  dissout  dans  4 parties  d’eau  froide  et  dans  1 partie  d’eau  bouil- 
lante, mais  en  se  dissociant.  L’alcool  enlève  de  l’acide  sulfurique  à cette 
solution  aqueuse,  et  la  convertit  en  une  solution  aqueuse  de  sulfate  potas- 
sique. 

Ce  corps  est  très  fusible,  il  se  décompose  à 600°  en  sulfate  potassique  et 
acide  sulfurique  ; c’est  un  réactif  commode  comme  source  d’acide  sulfurique 
à haute  température  dans  les  essais  au  chalumeau. 

On  l’emploie  quelquefois  comme  corps  acide  dans  la  préparation  des  eaux 
gazeuses  au  moyen  des  appareils  de  table  et  pour  la  préparation  de  l’acide 
tar  trique. 


SULFATE  SOD1QUE 

S04Na2,  101  KO  = 322 

Synonymie.  — Sulfate  de  soude,  sel  de  Glauber. 

État  naturel.  — A.  La  thènardite  est  du  sulfate  de  soude  anhydre.  On  l’a 
trouvée  dans  les  salines  d’Espartine,  près  Madrid.  Sa  forme  primitive  est  un 
prisme  droit  rhomboïdal. 

B.  Vexanthalose  ou  soude  sulfatée  hydratée  a pour  forme  primitive  un 
prisme  rhomboïdal  unoblique.  Son  nom  vient  de  sa  propriété  de  s’effleurir 
à l’air.  Il  forme  des  veines  dans  les  terrains  de  gypse  et  de  sel  gemme.  Beau- 
coup de  sources  en  renferment.  On  en  a trouvé  des  masses  considérables  dans 
la  vallée  de  l’Èbre,  où  on  l’utilise  pour  la  fabrication  de  la  soude. 
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C.  La  glaubérite  ou  schlott  ou  soude  et  chaux  sulfatées  se  trouve  quel- 
quefois cristallisée  dans  le  sel  gemme.  Au  milieu  des  argiles  salifères  des 
mêmes  localités,  on  trouve  des  rognons  d’une  substance  grise  ou  rougeâtre 
à structure  fibreuse , qui  sont  des  mélanges  variables  d’un  assez  grand 
nombre  de  sels.  On  a donné  à ces  mélanges  le  nom  de  polyhalite. 

Préparation.  — • Ce  sel  est  le  plus  souvent  le  résidu  de  la  préparation  de 
l'acide  chlorhydrique  ; il  est  contenu  en  assez  grande  quantité  dans  les  eaux 
mères  des  marais  salants  ; il  se  dépose  à l'état  de  schlott  pendant  les  évapo- 
rations de  la  solution  du  sel  gemme. 

Quand  ses  cristaux  se  déposent  au-dessous  de  33°,  ils  renferment  10  molé- 
cules d’eau  de  cristallisation;  s’ils  se  déposent  au-dessus  de  cette  tempéra- 
rature,  ils  sont  anhydres  ( tliénardite ). 

Purification.  — Le  Codex  le  purifie  en  le  faisant  recristalliser  (1). 

Propriétés.  — Le  sulfate  sodique  cristallise  en  prismes  rhomboïdaux 
obliques,  à 4 pans, terminés  par  des  sommets  dièdres  ; ils  sont  incolores,  d’une 
saveur  salée  désagréable  ; ils  sont  très  eftlorescents  et  contiennent  55,90 
p.  100  d’eau  de  cristallisation.  Ils  sont  très  solubles  dans  l’eau  et  surtout  à 
32°, 73  ; 100  parties  d'eau  en  dissolvent  16p,73  à 18°,  50  parties  à 32°, 73  et 
seulement  42  parties  à 103°.  Ils  fondent  dans  leur  eau  de  cristallisation 
quand  on  les  chauffe,  puis  ils  se  dessèchent  et  subissent  la  fusion  ignée 
sans  s’altérer;  ils  sont  indécomposables  par  la  chaleur  seule;  un  mé- 
lange de  charbon  et  de  chaux  les  réduit,  puis  les  change  en  carbonate  de 
soude. 

A l’air,  ils  peuvent  perdre  toute  leur  eau  de  cristallisation. 

La  solution  aqueuse  de  sulfate  sodique  présente  des  phénomènes  remar- 
quables de  sursaturation. 

Un  mélange  de  15  parties  de  sulfate  de  soude  et  de  12  parties  d’acide 
chlorhydrique  produit  un  froid  considérable. 

L’acide  sulfurique  s’y  combine  en  formant  un  sulfate  monosodique  SCPNalI. 

Essai.  — L’essai  du  sulfate  de  soude  se  fait  comme  celui  du  sulfate 


(I)  « Sulfate  de  soude  du  commerce 1000  gr. 

Eau  distillée 1000  gr. 


Dissolvez  le  sel  dans  l’eau  à l’aide  de  la  chaleur:  lillrez  la  solution  et  laissez-la 
cristalliser  par  refroidissement.  Décantez  les  eaux  mères;  faites  égoutter  les  cristaux; 
essuyez-les  rapidement  entre  des  doubles  de  papier  buvard,  et,  aussitôt  qu'ils 
commenceront  à s’effieurir,  enfermez-les  dans  des  flacons  bouchés.  » (Codex  1884.) 

Le  Codex  désigne  sous  le  nom  de  sel  de  Glauber  le  sulfate  de  soude  purifié  et  sous 
celui  de  sel  d'Epsom  de  Lorraine  le  sulfate  de  l’industrie. 


ALUNS 
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de  potasse,  au  point  de  vue  des  sels  métalliques,  des  chlorures  et  des  sul- 
fates étrangers.  On  trouve  en  outre  quelquefois  dans  ce  produit  des  sels 
ammoniacaux,  calcaires  et  magnésiens.  Les  sels  calcaires  se  reconnaissent 
au  précipité  blanc  que  fait  naître  l’oxalate  d’ammoniaque  dans  leur  solution 
aqueuse. 

Les  sels  ammoniacaux  dégagent  de  l’ammoniaque  quand  on  les  chauffe 
avec  un  peu  de  potasse  caustique. 

Les  sels  magnésiens  donnent  un  précipité  blanc  avec  les  carbonates  alca- 
lins. 

Usages.  — Le  carbonate  de  soude  se  prépare  par  le  procédé  Leblanc  au 
moyen  du  sulfate  de  soude. 

Usages  médicaux.  — - Ce  sel  entre  dans  la  préparation  du  sel  de  Guindre  et 
dans  la  composition  du  lavement  purgatif. 

C’est  un  excellent  purgatif  dont  la  saveur  amère  est  supportable  et  facile  à 
masquer.  On  le  donne  à la  dose  de  30  à GO  grammes. 

Il  produit  rapidement  des  selles  séreuses  ; son  effet  est  de  peu  de  durée.  A 
faible  dose,  il  constipe  au  lieu  de  purger;  injecté  directement  dans  le  torrent 
circulatoire,  il  produit  également  la  constipation.  Aux  effets  purgatifs  qu’il 
a produits  succède  aussi  un  peu  de  constipation. 

Avec  le  sel  eftleuri  on  prépare  des  collyres  secs  dont  on  se  sert  pour  pra- 
tiquer des  insufflations  sur  la  cornée. 


ALUNS 

On  donne  le  nom  d’aluns  à une  série  remarquable  de  composés  cristalli- 
sant dans  le  système  cubique,  contenant  24  molécules  d’eau  de  cristallisa- 
tion et  dont  l’alun  de  potasse  est  le  type  : 

(S04)3A12,  SOlK2,  24  II20. 

Ces  corps,  plus  ou  moins  solubles  dans  l’eau,  cristallisent  facilement  en 
octaèdres  réguliers.  Ils  ne  diffèrent  du  type  que  parce  que  l’alumine  et  la 
potasse  peuvent  y être  remplacées  en  totalité  ou  en  partie  par  leurs  iso- 
morphes. Ainsi  on  peut  substituer  à l’alumine  les  sesquioxydes  de  fer,  de 
manganèse  ou  de  chrome  et  à la  potasse  ses  isomorphes,  la  soude,  l’oxyde 
d’ammonium,  les  oxydes  des  ammoniums  composés,  etc.  L’acide  sélénique, 
et  probablement  l’acide  tellurique,  donnent  aussi  des  aluns.  Les  aluns  connus 
les  plus  importants  sont: 

L’alun  ordinaire,  l’alun  de  soude,  l’alun  d’ammoniaque,  l’alun  de  manga- 
nèse à base  de  potasse,  l’alun  de  chrome  à base  de  potasse,  l’alun  de  chrome 
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à base  d’ammoniaque,  l’alun  de  fer  à base  de  potasse,  1 alun  de  fer  à base 
d’ammoniaque.  On  a préparé  en  outre  un  certain  nombre  de  composés  mixtes 
en  mélangeant  les  aluns  en  diverses  proportions.  On  sait,  par  exemple,  qu  un 
mélange  d’alun  de  chrome  et  d’alun  ordinaire  ne  donne  qu’une  seule  espèce 
de  cristaux  contenant  à la  fois  de  l’alumine  et  de  l’oxyde  chromique  en  pro- 
portions quelconques.  On  sait  également  que  l’on  favorise  la  production  de 
certains  aluns,  en  ajoutant  à leur  dissolution  une  certaine  quantité  d’alun 
ordinaire.  On  peut  aussi  faire  croître  un  cristal  d’alun  de  chrome,  dans  une 
dissolution  saturée  d’alun  ordinaire,  ou  inversement.  Dans  le  premier  cas, 
l’alun  de  chrome  forme  le  noyau  coloré  d’un  cristal  de  même  forme  dont  les 
couches  extérieures  sont  incolores. 


SULFATE  D’ALUMINE  ET  DE  POTASSE 


(S0Q3A11 2,  SOMO,  2411*0 


Synonymie.  — Alun.  Alun  de  potasse. 

État  naturel.  — L'alunite  est  un  minéral  dont  la  composition  n’est  pas 
encore  bien  connue  et  n’est  peut-être  pas  constante  ; il  faut  peut-être  la  com- 
parer à de  l’alun  saturé  d’alumine.  C’est  une  substance  pierreuse  en  masses 
compactes,  à cassure  irrégulière  ou  légèrement  conchoïde,  d’un  blanc  jau- 
nâtre ou  rosé.  Quelques  échantillons  sont  caverneux,  et  alors  les  cellules  sont 
le  plus  souvent  tapissées  de  très  petits  cristaux  rhomboédriques  d’alunite.  Sa 
densité  varie  de  2,69  à 2,75  ; pure,  elle  est  assez  tendre  mais  elle  est  presque 
toujours  mélangée  de  quartz  et  de  feldspath  qui  en  augmentent  la  dureté. 
Elle  forme  des  collines  entières  à la  Tolfa  etàPiombino  en  Italie  ; on  la  trouve 
aussi  en  Hongrie,  dans  les  îles  Grecques,  en  Auvergne  (Mont-Dore),  à la  Gua- 
deloupe, enfin  dans  beaucoup  de  terrains  volcaniques  anciens  et  modernes, 
au  milieu  des  trachytes  et  des  ponces,  et  toujours  accompagnée  de  feldspath 
dont  les  éléments  ont  pu  contribuer  à sa  formation. 

Préparation.  1°  Alun  de  Rome.  — On  le  prépare  par  calcination  de  l’alu- 
nite de  la  Tolfa  et  reprenant  par  l’eau  (1). 


(1)  On  calcine  l'alunite  de  la  Tolfa  pour  rendre  insoluble  l’excès  d’alumine  qu'elle 
contient;  le  résidu  est  exposé  à l’air  pendant  quelques  mois  et  arrosé  de  temps  en 

temps;  enfin  on  lessive  la  matière  eflleurie  à l’air,  on  fait  évaporer  et  cristalliser. 
L’alun  de  Rome  diffère  par  plusieurs  caractères  de  celui  des  fabriques  françaises  ou 
autres.  Il  est  coloré  en  rose  par  du  sulfate  neutre  d’alumine  et  de  fer,  mais  ce 
composé  est  complètement  insoluble  et  la  dissolution  est  tout  à fait  exempte  de  fer. 

(.'est  cette  absence  de  fer  dans  la  dissolution,  qui  cause  la  supériorité  de  l’alun  de 
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-°  Alun  de  Liège.  — Les  schistes  argileux  mêlés  de  sulfure  de  fer  sont 
abandonnés  a l’air;  le  soufre  et  le  fer  s’oxydent;  on  grille  avec  des  fagots 

chargés  de  fournir  la  potasse;  le  résidu  est  lessivé  ; on  fait  évaporer  et  cris- 
talliser. 


3 ’ Alun  de  Pans.  — On  calcine  de  l'argile  renfermant  aussi  peu  que  pos- 
sible de  ter  et  de  carbonate  de  chaux;  on  traite  le  produit  par  l’acide  sulfu- 
îique,  il  se  torme  du  sulfate  d’alumine  qu’on  mélange  à une  solution  bouil- 
lante de  sulfate  de  potasse. 

4 On  oxyde  par  exposition  a l’air,  ou  par  le  grillage,  des  schistes  argileux 
et  pyriteux.  On  obtient  des  sultates  de  fer  et  d’alumine.  On  lessive  la  matière 
et  on  sépare  les  deux  sels  par  cristallisation.  Puis  on  mélange  la  solution 
de  sulfate  d alumine  à une  solution  bouillante  et  concentrée  de  sulfate  de 
potasse;  il  se  dépose  de  l’alun. 

Purification.  — On  peut  purifier  ce  sel  par  cristallisations  successives. 

Propriétés.  L alun  est  un  sel  incolore,  cristallisé  en  cubes  quand  il 
renferme  un  excès  d’alumine,  et  en  octaèdres  quand  il  est  pur;  il  est  un  peu 
eftlorescent.  Sa  densité  est  1,71.  Sa  saveur  est  astringente.  100  parties  d’eau 
à 0°  en  dissolvent  3,90,  à 10°  9,52,  à 20°  13,13,  à 100°  357,48.  Il  est  insoluble 
dans  l’alcool.  Chauffé  à 92°,  il  éprouve  la  fusion  aqueuse  et  devient  vitreux; 
en  cet  état,  il  est  appelé  alun  de  roche.  A 100°  il  perd  10  molécules  d’eau; 
à 120°,  il  en  perd  encore  9,  puis  4 à 180°  et  la  dernière  molécule  à 200°.  Ces 
divers  dégagements  gazeux  ont  fait  gonfler  le  sel  et  ont  produit  une  sorte  de 
champignon.  A cette  température,  l’alun  est  anhydre  et  porte  alors  le  nom 
d alun  calciné.  Si  on  chauffe  au  rouge,  le  sulfate  d’alumine  perd  son  acide 
sulfurique,  et,  à la  chaleur  blanche,  l’alumine  chasse  l’acide  du  sulfate  de 
potasse  en  formant  de  l’aluminate  de  potasse. 

L’alun  chauffé  avec  du  charbon  donne  un  pyrophore. 

Le  borax  en  précipite  du  borate  d’alumine. 

Essai.  — On  trouve  quelquefois  dans  l’alun  du  commerce,  de  l’alun  d’am- 
moniaque, de  l’alun  de  soude,  du  fer,  du  zinc  et  de  la  chaux. 

L’alun  d’ammoniaque  dégage  des  vapeurs  ammoniacales  quand  on  le 
chauffe  avec  de  la  chaux. 

L’alun  de  soude  se  reconnaît  à sa  prompte  efflorescence,  à sa  plus  grande 


Rome  dans  la  teinture,  mais  la  cause  étant  connue,  on  conçoit  qu'on  puisse  arriver 
partout  au  même  résultat  à l’aide  des  procédés  de  purification.  De  plus,  l’alun  de  Rome 
dissous  à froid  dans  1 eau  et  concentré  à une  température  qui  ne  dépasse  par  42°, 
cristallise  en  cubes  opaques;  tandis  que  si  on  le  dissout  ou  si  on  l’évapore  à une 
température  supérieure,  il  abandonne  une  petite  quantité  de  sulfate  double  insoluble 
et  il  se  trouve  converti  en  alun  ordinaire,  octaédrique  et  transparent.  L’alun  de  Rome 
diffère  donc  des  autres  par  une  proportion  un  peu  plus  grande  d’alumine. 

CHIMIE  MÉDICALE.  Afv 
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solubilité  dans  l’eau  et  au  précipité  blanc  qu’il  donne  avec  l’antimoniate  de 
potasse. 

Le  fer  peut  être  accusé  par  le  ferro  ou  le  ferricyanure  de  potassium  qui 
donne  avec  lui  un  précipité  bleu. 

Dans  la  solution  d’alun  bouillie  avec  un  excès  de  soude  caustique,  le  zinc 
donne,  avec  l’hydrogène  sulfuré,  un  précipité  blanc. 

La  chaux  est  précipitée  par  l’oxalate  d’ammoniaque. 

Usages.  — L’alun  entre  dans  la  préparation  du  bleu  de  Prusse  en  pâte  ; il 
sert  à la  préparation  des  laques,  des  couleurs  pour  les  papiers  peints  ; au 
collage  de  la  pâte  des  papiers.  Il  est  employé  dans  l’industrie  des  peaux,  pour 
préparer  des  plâtres  durs,  pour  mettre  les  bijoux  en  couleur,  comme  mor- 
dant. 

Usages  médicaux.  — L’alun  fait  partie  des  pilules  d’HELVETius  et  de  IIufe- 
i.and,  de  l’eau  alumineuse  de  Faloppe,  et  de  l’eau  hémostatique  de  Pagliari. 

A faible  dose  l’alun  est  astringent.  A hautes  doses,  2 grammes  et  au  delà, 
et  même  aux  doses  de  O'1', 30  à 0sr,70  souvent  répétées,  il  produit  rapidement 
des  troubles  de  la  digestion  ; il  est  très  difficilement  absorbé  ; aussi  les  véri- 
tables usages  de  l’alun  sont  des  usages  topiques;  on  l’emploie  comme 
hémostatique  dans  les  diverses  espèces  d’hémorrhagie,  dans  les  conjoncti- 
vites, les  ophthalmies,  les  gingivites.  L’application  de  la  poudre  d’alun  cal- 
ciné est  souvent  préférée  à sa  solution.  Appliqué  sur  les  muqueuses,  il  les  des- 
sèche rapidement  ; il  est  presque  cathérétique. 

Toxicologie.  — Malgré  ses  emplois  fréquents  dans  l’industrie,  l’alun  ne  pro- 
duit que  rarement  des  empoisonnements  mortels;  les  doses  capables  de 
donner  la  mort  sont  peu  connues  ; cependant  l’on  sait  que  30  grammes  suf- 
- Usent  chez  l’homme.  Les  symptômes,  les  lésions  et  le  mécanisme  de  l'intoxi- 
cation ne  sont  pas  parfaitement  connus.  Comme  traitement,  on  doit  provo- 
quer les  vomissements  et  administrer  le  lait,  la  magnésie  ou  le  carbonate 
d’ammoniaque.  L’aluminium  n’existant  pas  normalement  dans  l’économie, 
pour  le  rechercher,  on  détruit  les  substances  organiques  par  l’acide  chlorhy- 
drique et  le  chlorate  de  potasse,  et  dans  la  liqueur  on  recherche  l’aluminium 
par  les  procédés  analytiques  ordinaires. 

On  ajoutait  autrefois,  surtout  en  Angleterre,  de  l’alun  à la  farine  ; le  pain 
obtenu  est  indigeste;  suivant  Snaw,  le  rachitisme  serait  l’une  des  consé- 
quences de  l’usage  d’un  aliment  ainsi  falsifié,  le  phosphate  calcaire  contenu 
dans  la  farine  se  transformant  en  sulfate  de  chaux  inapte  à la  nutrition  du 
système  osseux.  Pour  rechercher  l’alun  dans  le  pain,  on  pourrait  incinérer, 
reprendre  les  cendres  par  l’acide  chlorhydrique  et  dans  la  solution  constater 
les  caractères  des  sels  d’alumine.  Le  procédé  suivant  ne  donne  pas  la  certi- 
tude de  la  présence  de  l’alun  dans  le  pain,  mais  donne  une  grande  présomp- 
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tion.  On  trempe  une  tranche  de  pain  dans  une  solution  aqueuse  de  cam- 
pêehe  ; au  bout  de  peu  de  temps,  si  le  pain  renferme  de  l’alun,  le  campêche 
passe  du  jaune  au  violet;  la  réaction  n’est  pas  concluante  parce  que  l’ammo- 
niaque produit  à peu  près  la  même  couleur. 


SULFATE  D’ALUMINE  ET  DE 


POTASSE  DESSÉCHÉ 


(S04)3A1S,  S04K2 

Synonymie.  — Alun  calciné. 

Préparation.  — Ce  sel  se  prépare  par  calcination  de  l’alun  de  potasse  à 
basse  température  (1). 

Propriétés.  — Ce  sel  est  plus  astringent  que  l’alun  ordinaire  et  lui  est  pré- 
féré comme  caustique.  On  ne  peut  le  préparer  qu’avec  de  l’alun  de  potasse, 
l’alun  d’ammoniaque  ne  laissant  à la  calcination  qu’un  résidu  d’alumine 
absolument  inerte. 

Essai.  — L’alun  calciné  doit  se  dissoudre  dans  l’espace  d’au  moins 
48  heures  dans  25  à 30  fois  son  poids  d’eau;  la  solution  doit  posséder  les 
caractères  de  l’alun. 


ALUN  DE  CHROME 

; (SOl)3Cr2,  SÔ'K2,  241PO 

• 

On  dissout  150  grammes  de  bichromate  de  potasse  dans  800  grammes 
d eau  ; on  ajoute  250  grammes  d’acide  sulfurique;  on  laisse  complètement 
refroidir  et  on  verse  peu  à peu,  en  agitant  sans  cesse  et  de  manière  à éviter 
toute  élévation  de  température,  00  grammes  d’alcool.  On  abandonne  le 
mélange  à lui-même;  il  s’y  dépose  de  magnifiques  octaèdres  d’un  rouge- 
violet,  solubles  dans  l’eau,  insolubles  dans  l’alcool.  Sa  solution  chauffée  à 
80°  devient  verte  et  ne  donne  plus  de  cristaux. 


(1)  Codex  : 

« Alun  de  potasse 300  gr. 

Réüuisez-le  en  poudre  grossière,  et  introduisez-le  dans  un  creuset  de  terre  ou 
dans  un  têt  qui  n’en  soit  qu’à  moitié  rempli.  Chauffez  modérément;  le  sel  fondra 
dans  son  eau  de  cristallisation,  se  boursouflera,  et  se  transformera  en  une  masse 
blanche,  légère,  très  spongieuse,  qui  est  l'alun  calciné.  La  chaleur  doit  être  mainte- 
nue jusqu’à  ce  que  toute  l’eau  de  cristallisation  soit  évaporée;  mais  elle  ne  doit  jamais 
s’élever  jusqu’au  rouge,  qui  décomposerait  complètement  le  sulfate  d’alumine.  L’alun 
convenablement  calciné  doit  se  dissoudre  entièrement  dans  25  à 30  fois  son  poids 
d’eau  à la  température  ordinaire.  Cette  dissolution  est  longue  à s’opérer,  mais  il  est 
rare  qu  elle  exige  plus  de  24  heures.  » 
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HYPOCHLORITE  DE  POTASSE.  CIOK 


Synonymie.  — Eau  de  Javelle.  Chlorure  de  potasse. 

Préparation.  — 1°  On  fait  traverser  par  un  courant  de  chlore  une  solution 
étendue  de  carbonate  de  potasse  ou  de  potasse  caustique.  Il  se  forme  du 
chlorure  de  potassium  et  de  l’hypochlorite  de  potasse  : 

CO:!  K2  + Cl2  = CIOK  + KC1  + CO2. 


2°  Pour  le  préparer  à l’état  de  pureté,  on  décompose  une  solution  d’hypo- 
chlorite  de  chaux  par  une  solution  de  carbonate  de  potasse  ; ou  bien  on 
combine  directement  la  potasse  à l’acide  hypochloreux. 

Propriétés.  — L’hypochlorite  de  potasse  est  très  peu  stable  ; il  se  décom- 
pose au  contact  de  la  lumière  et  les  acides  les  plus  faibles  en  fournissent  le 
chlore.  Il  jouit  d’un  grand  pouvoir  décolorant  et  désinfectant. 

Essai.  — Le  commerce  colore  souvent  l’eau  de  Javelle  en  rose  au  moyen 
d’un  peu  de  permanganate  de  potasse;  on  pourrait  la  titrer  par  un  procédé 
chlorométrique;  le  commerce  exige  qu’elle  décolore  3 à 4 fois  son  volume  de 
vin;  le  mesurage  des  liquides  se  fait  au  moyen  d’un  dé  à coudre. 

Toxicologie.  — Voir  Acide  hypochloreux , p.  366. 


HYPOCHLORITE  DE  SOUDE.  ClONa 

Synonymie.  — Chlorure  de  soude.  Liqueur  de  Labarraque. 

Préparation.  — 1°  On  l’obtient  en  solution  par  double  décomposition 
entre  le  chlorure  de  chaux  et  le  carbonate  de  sodium  (1). 


(t)  « Chlorure  de  chaux  sec  à 90° 100  gr. 

Carbonate  de  soude  cristallisé ...  200  gr. 

Eau  distillée 4500  gr. 


Triturez  le  chlorure  de  chaux  dans  un  mortier  en  porcelaine  avec  une  partie  de  l’eau  ; 
quand  il  sera  bien  divisé,  séparez  par  décantation  les  parties  les  plus  ténues,  triturez 
le  dépôt;  délaycz-le  dans  une  nouvelle  quantité  d’eau;  décantez  encore  et  continuez 
ainsi  jusqu’à  ce  que  vous  ayez  employé  les  deux  tiers  de  l’eau  prescrite.  D’autre  part, 
laites  dissoudre  le  carbonate  de  soude  dans  le  tiers  d’eau  restant;  mélangez  les  deux 
solutions,  laissez  déposer  et  liltrez. 

Le  chlorure  de  soude  liquide  doit  contenir  deux  fois  son  volume  de  chlore  actif. 


CHLORATE  POTASSIQUE  JlJ 

Pour  avoir  le  sel  à l’état  solide,  on  évapore  rapidement  sa  solution. 

2°  On  peut  obtenir  l’hypochlorite  de  soude  en  saturant  de  chlore  une  solu- 
tion d’hydrate  ou  de  carbonate  de  soude. 

Propriétés  physiques  et  chimiques.  — Les  mêmes  que  celles  de  1 hypo- 
chlorite  de  potasse. 

Dosage.  — 11  doit  contenir  deux  fois  son  volume  de  chlore  actif. 

Usages  médicaux.  — A faible  dose,  il  agit  comme  stimulant;  à dose  élevée, 


mie,  il  se  transforme  en  chlorure  de  sodium.  Il  sert  au  pansement  et  a la 
désinfection  des  plaies,  ainsi  qu’à  la  destruction  des  parasites  végétaux  et 
animaux.  C’est  encore  un  des  antidotes  de  l'acide  sulfhydrique  et  des  sul- 
fures. 


CHLORATE  POTASSIQUE 

C103K  = 122,5 

Synonymie.  — Muriate  oxygéné  de  potasse.  Sel  de  Bertiiollet. 

Historique.  — Il  a été  découvert  en  1786  par  Bertiiollet. 

Préparation.  — 1°  On  le  prépare  en  faisant  réagir  le  chlore  sur  une  solu- 
tion concentrée  de  potasse  ou  de  carbonate  (1)  : 

3 CO:iK2  + G Cl  = C103K  + 5 IvCl  + 3 CO2. 


On  y laisse  toujours  un  petit  excès  de  carbonate  alcalin,  qui  rend  sa  conservation 
plus  certaine.  Il  faut  le  conserver  dans  des  flacons  bien  bouchés,  en  verre  ou  en  grès, 
dans  un  lieu  frais.  » (Codex  1 884.) 

En  remplaçant  le  carbonate  de  soude  par  le  bicarbonate,  le  précipité  est  cristal- 
lisé et  se  dépose  beaucoup  mieux. 

(1)  Le  chlorate  de  potasse  peut  être  obtenu  en  décomposant  une  solution  de  carbo- 
nate de  potasse  par  un  courant  de  chlore.  On  fait  passer  le  gaz  dans  une  solution  de 
•carbonate  de  potasse  d’uné  densité  de  1,26,  jusqu’à  ce  que  la  liqueur  ait  acquis  une 
■couleur  jaune  foncé.  Le  tube  qui  amène  le  chlore  doit  avoir  un  large  diamètre  pour 
n’ètre  pas  obstrué  par  les  cristaux  de  chlorate  qui  peuvent  s’y  former.  11  se  fait 
d’abord  un  dépôt  de  chlorure  de  potassium  mêlé  de  bi-carbonate  de  potasse;  puis 
le  bi-carbonate  est  converti  en  chlorate  qui  reste  mélangé  au  chlorure  alcalin. 

Quand  la  saturation  est  complète,  on  décante  pour  isoler  les  cristaux,  puis  on  fait 
bouillir  la  liqueur  dans  laquelle  se  trouvent  du  chlorure  de  potassium,  un  peu  de 
chlorate  et  beaucoup  d’hypochlorite  de  potasse.  L’hypochlorite  fournit,  à l’ébullition, 
du  chlorate  de  potasse  et  du  chlorure  de  potassium.  On  cesse  de  chauffer  quand  les 
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2°  Aujourd’hui  on  le  prépare  par  électrolyse. 

Propriétés  physiques.  — Le  chlorate  potassique  cristallise  en  lames  rliom- 
boïdales  anhydres,  incolores,  d’une  saveur  fraîche  et  piquante.  1 00  parties 
d'eau  en  dissolvent  : à 15°,  G parties  ; à 49°,  19  parties;  à 75°,  33  parties;  à 
105°,  60  parties.  Il  est  insoluble  dans  l’alcool.  Il  fond  à 370°  et  se  décompose 
à une  température  plus  élevée  d’abord  en  oxygène  et  perchlorate  de  potasse, 
puis  en  oxygène  et  chlorure  de  potassium.  Cette  décomposition  est  facilitée 
par  la  présence  du  bioxyde  de  manganèse,  du  sesquioxyde  de  fer,  de  l’oxyde 
cuivrique,  etc.  (Voir  p.  219.) 


Propriétés  chimiques.  — Il  est  inaltérable  à l'air.  Projeté  sur  les  charbons 
ardents,  il  fuse. 

Un  mélange  de  charbon  ou  de  soufre  ou  de  substances  organiques  et  de 
chlorate  potassique  détone  par  le  choc. 

L’acide  sulfurique  le  décompose  à froid,  en  dégageant  des  vapeurs  jaunes 
d’acide  hypochlorique.  La  réaction  est  caractéristique. 

En  présence  de  l’iodure  ferreux,  il  donne  de  l’oxvde  ferrique,  du  chlorure 
de  potassium  et  de  l'iode. 


Dosage.  — On  calcine  un  poids  connu  de  chlorate  de  potassium  ; il  est  ainsi 
transformé  en  chlorure  que  l’on  dose  au  moyen  d’une  liqueur  titrée  d’azotate 
d’argent.  Il  faut  s’assurer  au  préalable  que  le  chlorate  à doser  ne  contient 
pas  de  chlorures  et  s’il  en  contient  les  doser  au  moyen  de  la  même  liqueur 
argen  tique. 

Essai.  — Le  chlorate  de  potasse  renferme  presque  toujours  du  chlorure  de 


vapeurs  n'ont  plus  l’odeur  du  chlore  ; on  laisse  cristalliser  et  on  rejette  les  eaux  mères. 
On  réunit  le  produit  des  deux  cristallisations  ; on  le  dissout  dans  deux  fois  son  poids 
d’eau  bouillante,  et  on  laisse  refroidir.  Le  chlorate  cristallise,  et  le  chlorure  qui  s’y 
. trouvait  mélangé  reste  presque  totalement  en  dissolution.  On  purifie  le  premier  par 
de  nouvelles  cristallisations,  tant  qu’il  contient  du  chlorure  de  potassium. 

Dans  l’industrie,  on  dirige  un  courant  de  chlore  dans  un  lait  de  chaux.  On  obtient 
une  solution  d’hypochlorite  de  chaux,  qui  par  l’ébullition  donne  du  chlorure  de  cal- 
cium et  du  chlorate  de  chaux  : 

3 CDCaO* 2  = 2 CDCa  + (ClO^Ca. 

En  mélangeant  au  chlorate  de  chaux  du  chlorure  de  potassium,  on  produit  par 
double  décomposition  du  chlorure  de  calcium  et  du  chlorate  de  potasse: 

(ClO’pCa  + 2 KC1  = CaCl*  + 2 C103K. 

Cette  opération  réussit  également  bien  quand  on  fait  agir  le  chlore  sur  un  mélange 
de  chlorure  de  potassium  et  de  chaux  délayé  dans  l’eau. 

On  a proposé  de  remplacer  la  chaux  par  la  magnésie  ; l’opération  serait  plus  facile 
à régler. 
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potassium  ou  de  calcium  provenant  d’un  défaut  de  purification.  On  lui  a 
quelquefois  ajouté  de  l’azotate  et  du  bicarbonate  de  potasse.  On  en  a trouve 
d’arsenical  ; ce  fait  est  très  important  quand  on  emploie  le  chlorate  potassique 
en  toxicologie  pour  la  destruction  des  substances  organiques. 

Sa  solution  ne  doit  pas  précipiter  par  l’azotate  d’argent  ; elle  ne  doit  pas 
produire  d’effervescence  avec  les  acides. 

Ap  rès  calcination,  les  caractères  des  azotates  sont  faciles  à rechercher.  On 
peut  encore  par  l’hydrogène  naissant  (acide  acétique  et  zinc)  transformer 
l’azotate  en  azotite  et  rechercher  les  caractères  de  cet  acide  (réactif  de 
Griess). 

Réactif.  — Il  sert  à la  préparation  de  l’oxygène  et  à la  destruction  des 
substances  organiques. 

Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 

Solutions. 

Tablettes  (08,',10). 

Gargarismes,  collutoires,  etc. 

Incompatibles.  — Iodures  (formation  d'ioda'.es). 

Doses.  — On  l’administre  à la  dose  de  5 à 10  grammes  par  jour,  dans  le 
croup  ; on  peut  aller  chez  les  adultes  jusqu  à 30  grammes  : il  ne  faut  cepen- 
dant pas  oublier  que  quelques  grammes  ont  produit  chez  des  enfants  des 
accidents  mortels. 

Le  chlorate  de  potasse  est  absorbé  presque  aussi  rapidement  que  les 
iodures  ; il  s’élimine  en  totalité  et  en  nature  par  toutes  les  sécrétions  et 
excrétions,  mais  surtout  par  les  urines.  Il  n’a  aucune  action  sur  le  tube 
digestif;  à haute  dose,  il  peut  cependant  produire  quelques  effets  purgatifs. 
Il  ralentit  la  circulation  et  par  suite  l'élimination  de  l’urée  ; cet  effet  doit 
être  attribué  plus  au  sel  de  potassium  qu’au  chlorate.  Ce  sel  augmente  la 
sécrétion  de  l’urine,  de  la  salive  et  de  la  bile  ; il  favorise  d’une  manière  éton- 
nante l’élimination  des  composés  métalliques. 

Il  est  employé  dans  le  rhumatisme  articulaire  aigu,  dans  toutes  les 
espèces  de  stomatites  et  de  gingivites;  il  agit  également  bien  pris  à l’inté- 
rieur ou  en  gargarismes  ; on  le  donne  contre  l’angine  couenneuse,  le  croup. 
Il  a été  employé  à haute  dose  par  le  D1'  Carreau  dans  le  traitement  de  la 

lèpre. 

Toxicologie.  — C’est  un  poison  hématique,  mais  on  ne  connaît  pas  au  juste 
son  mode  d’action. 
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CH 0 RATE  S0D1QUE 

C103Na  = 106,5 

Préparation.  — 1°  On  fait  passer  un  excès  de  chlore  clans  une  solution 
concentrée  de  soude  caustique  ou  de  carbonate  de  soude  (comme  pour  le 
chlorate  de  potasse); 

2°  On  décompose  une  solution  de  chlorate  de  potasse  par  le  bitarlrate  ou 
l’hydrofluosilicate  de  soude,  on  obtient  du  bitartrate  ou  de  l’hydrolïuosilicate 
de  potasse  et  du  chlorate  de  soude  ; 

3°  On  traite  par  le  bicarbonate  de  soude  une  solution  de  chlorate  d’ammo- 
niaque. Il  se  forme  par  double  décomposition  du  chlorate  de  soude  et  du 
carbonate  d’ammoniaque. 

Propriétés.  — Le  chlorate  sodique  cristallise  en  cubes  incolores  d'une 
saveur  très  faible.  Ce  sel  est  beaucoup  plus  soluble  que  le  chlorate  de 
potasse  ; il  se  dissout  en  effet  dans  3 fois  son  poids  d’eau  froide.  L’alcool  le 
dissout  également.  Ses  propriétés  chimiques  sont  celles  du  chlorate  de 
potasse. 

Usages  médicaux.  — On  emploie  le  chlorate  de  soude  comme  succédané  du 
chlorate  de  potasse.  Sa  solubilité  plus  grande  semble  l’indiquer  comme  pré- 
férable à celui-ci  pour  les  applications  topiques  ; cependant  il  est  à peine 
usité. 

Le  perchlorate  potassique,  C104K  se  prépare  en  chauffant  avec  précaution 
le  chlorate  potassique  en  fusion  jusqu’à  ce  qu’il  ne  se  dégage  plus  d’oxygène 
et  que  la  masse  devienne  pâteuse  ; la  matière  refroidie  est  dissoute  dans 
l’eau  bouillante.  Le  perchlorate  se  dépose  pendant  le  refroidissement,  tandis 
que  le  chlorure  et  le  chlorate  potassiques  restent  dans  la  liqueur. 

Ce  sel  cristallise  en  prismes  orthorhombiques  anhydres  solubles  dans 
63  parties  d’eau  à 13°  et  dans  une  quantité  beaucoup  plus  petite  d’eau  bouil- 
lante. Ce  sel  sert  à préparer  l’acide  perchlorique. 


AZOTITE  DE  POTASSIUM 

Az02K  = 85 


11  se  forme  dans  un  grand  nombre  de  circonstances  ; on  l’isole  facilement 
en  raison  de  sa  solubilité  dans  l’alcool  ; on  l’obtient  pur  en  décomposant 
1 azotite  d’argent  par  le  chlorure  de  potassium. 
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11  se  présente  en  petits  cristaux  confus  déliquescents  ; les  acides  le  décom 
posent  et  dégagent  des  vapeurs  rutilantes. 

L' azotite  de  sodium  AzO-Na  = 69  cristallise  en  rhomboèdres  déliquescents. 
Il  est  soluble  dans  l’alcool  bouillant  et  peu  soluble  dans  1 alcool  lroid. 


AZOTATE  DE  POTASSIUM 

Az03K  = 101 

Synonymie.  — Nitrate  de  potasse,  sel  de  nitre,  nitre,  salpêtre. 

État  naturel.  — Ce  corps  est  assez  répandu,  mais  jamais  en  masses  con- 
sidérables ; le  plus  souvent,  il  forme  des  efflorescences  blanches  que  1 on  se 
procure  surtout  dans  l’Inde,  l’Amérique  méridionale,  et  dans  quelques  parties 
de  l’Espagne  ; la  plus  remarquable  de  ces  nitrières  est  celle  du  Pulo  de  la 
Molfetta  dans  le  royaume  de  Naples;  il  s’en  forme  beaucoup  dans  les  plaines 
sablonneuses  de  la  Perse,  de  l’Arabie  et  des  Indes;  on  attribuait  autiefois 
cette  formation  à la  combinaison  de  l’azote  des  substances  animales  a\ec 
l’oxygène  de  l’air  ; aujourd’hui,  on  admet  que  l’acide  azotique  se  forme  aux 
dépens  des  éléments  de  l’air  absorbés  et  condensés  par  les  terrains  poieux 
et  surtout  sous  l’influence  des  ferments.  (Voy.  Acide  azotique.) 

Enfin  il  se  trouve  dans  les  vieux  plâtras  et  dans  un  grand  nombre  de  plantes. 

Préparation.  — 1°  A une  solution  d’azotate  de  soude  en  ébullition,  on 
ajoute  du  chlorure  de  potassium  : 

Az03Na  + C1K  = Az03Na  + CINa. 

On  concentre  la  liqueur,  le  chlorure  de  sodium  se  dépose,  on  1 enlève  avec 
une  écumoire;  puis  on  laisse  cristalliser;  1 azotate  potassique,  beaucoup 
moins  soluble  à froid  qu’à  chaud,  se  dépose,  tandis  que  le  chlorure  de 
sodium,  presque  aussi  soluble  a froid  qu  à chaud,  reste  dans  les  eaux  mères. 
L’azotate  de  soude  se  trouve  en  grande  quantité  au  Chili. 

2°  On  lessive  des  matériaux  salpêtres  ; on  obtient  une  solution  contenant 
des  azotates  de  potasse,  de  soude,  de  chaux  et  de  magnésie.  On  verse  dans 
la  liqueur  un  lait  de  chaux  qui  élimine  la  magnésie  : 

(Az03)2Mg  + CaO  = (Az03)2Ca  + MgO 

•on  ajoute  du  sulfate  de  soude,  qui  convertit  1 azotate  de  chaux  en  sulfate  : 

(Az03)2Ca  + SCPNa2  = 2 Az03Na  + SO*Ca 

on  a alors  une  solution  d’azotate  sodique  que  l’on  traite  comme  nous  l’avons 
indiqué  plus  haut. 
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Purification.  — L’azotate  potassique  du  commerce  renferme  souvent  du 
chlorure  de  sodium;  on  les  sépare  par  cristallisations  successives  ; on  dissout 
le  sel  dans  aussi  peu  que  possible  d’eau  bouillante  et  on  laisse  cristalliser. 

Propriétés  physiques.  — L’azotate  potassique  cristallise  en  longs  prismes 
rhomboïdaux  droits  à 6 pans,  anhydres,  presque  toujours  cannelés  et  rete- 
nant un  peu  d’eau  interposée  ; il  est  incolore  et  inodore  ; sa  saveur  est 
d’abord  fraîche  puis  amère  et  piquante.  Sa  densité  est  1,93.  100  parties 
d’eau  à 0°  en  dissolvent  13  parties,  à 18°  29  parties,  à 45°  74  parties,  à 115° 
31o  parties.  Il  est  insoluble  dans  l’alcool  absolu  et  très  peu  soluble  dans 
l’alcool  hydraté. 

Il  n’est  hygrométrique  que  dans  un  air  saturé  d’humidité.  Il  fond  vers 
350°;  si  on  le  laisse  refroidir,  il  est  alors  en  masses  opaques,  dures,  dési- 
gnées sous  le  nom  de  sel  de  prunelle , de  cristal  minéral.  Chauffé  au  rouge, 
il  perd  un  atome  d’oxygène  et  se  change  en  azotite  de  potasse,  que  la  chaleur 
blanche  décompose  à son  tour  en  potasse,  en  oxygène  et  en  azote  : 


AzO!K  rr  O -h  Az02K 
2 AzO’K  = lv-0  + 2 Az  + O. 

Propriétés  chimiques.  — Chauffé  avec  du  soufre,  l’azotate  potassique  donne 
du  sulfate  potassique,  de  l’azote,  de  l’acide  sulfureux. 

Projeté  sur  des  charbons  ardents,  il  fuse;  il  se  produit  de  l’azote,  de 
l’acide  carbonique  et  du  carbonate  de  potasse.  En  qualité  d’oxydant  éner- 
gique, il  facilite  la  combustion  des  matières  organiques  ; il  détone  même 
souvent  quand  on  chauffe  leur  mélange. 

Essai.  — Dans  l’azotate  de  potasse  du  commerce,  on  trouve  de  l'azotate  de 
soude,  des  chlorures  et  des  sulfates  alcalins,  de  la  chaux  et  de  la  magnésie  ; 
on  constate  la  présence  de  l’azotate  de  soude  par  l’antimoniate  de  potasse. 

Celle  des  sulfates  par  le  chlorure  de  baryum. 

Celle  des  chlorures  par  l’azotate  d’argent. 

Celle  de  la  chaux  par  l'oxalate  d’ammoniaque. 

Celle  de  la  magnésie  par  le  phosphate  de  soude  et  l’ammoniaque. 

Dosage.  — Les  azotates  de  potasse  ou  de  soude  du  commerce  sont  souvent 
titrés  par  les  procédés  de  dosage  signalés  p.  424  à propos  de  l’acide  azotique. 

Usages.  — L’azotate  de  potasse  sert  à la  préparation  de  l’acide  azotique  et 
de  la  poudre  ; pour  ce  dernier  usage,  il  ne  doit  pas  contenir  plus  de  0,003 
d’impuretés  ; on  ne  peut  le  remplacer  par  l’azotate  sodique  qui  est  déli- 
quescent. 


Usages  médicaux.  — Formes  pharmaceutiques. 


AZOTATE  DE  POTASSIUM  J!îC> 

Il  fait  partie  de  la  poudre  diurétique,  de  la  poudre  de  Dower,  de  la  poudre 
tempérante  de  Stahl.  Il  sert  à la  préparation  des  papiers  et  cartons  fumi- 
gatoires. 

A faible  dose  (o  gi\),  l’azotate  de  potasse  est  absorbé,  s’élimine  très  rapi- 
dement par  les  urines  en  produisant  à ce  moment  une  hypersécrétion 
urinaire,  et  occasionne  un  peu  de  constipation.  A haute  dose,  il  produit  des 
effets  purgatifs.  11  diminue  un  peu  la  quantité  d’urée  et  ralentit  la  circula- 
tion. 

On  l’emploie  dans  le  rhumatisme  articulaire  aigu,  les  fièvres  intermit- 
tentes, le  scorbut  (cette  maladie  est  quelquefois  attribuée  au  manque  de  sels 
de  potasse  dans  l’économie),  diverses  hémorrhagies,  la  blennorrhagie,  etc. 

Il  est  rapidement  absorbé,  surtout  à faible  dose  ; son  élimination  n’a  pas 
été  étudiée  ; toutefois,  on  est  obligé  d’admettre  qu’elle  se  fait  très  rapide- 
ment. En  effet,  on  peut  ingérer,  par  doses  fractionnées,  en  un  jour,  jusqu’à 
GO  grammes  de  nitre,  tandis  que  l’ingestion  de  30  grammes  de  ce  sel,  en  une 
fois,  amènerait  fatalement  la  mort,  si  cette  dose  était  totalement  absorbée 
sans  produire  d'effets  purgatifs. 

Toxicologie.  — La  dose  toxique  minima  de  l’azotate  de  potasse  porté  dans 
l’estomac  parait  être  de  15  grammes  chez  l’adulte. 

En  solution  étendue,  il  ne  produit  aucun  trouble  dans  l’appareil  digestil, 
mais  en  solution  concentrée,  il  produit  des  vomissements  ; les  patients  éprou- 
vent des  douleurs  violentes  à l’épigastre  et  dans  les  entrailles  ; ils  ont  des 
selles  qui  peuvent  être  parfois  sanguinolentes  ; si  le  sel,  au  lieu  de  produire 
ces  effets  purgatifs,  est  absorbé,'  on  voit  paraître  les  symptômes  produits  par 
les  sels  de  potasse  en  général.  La  voix  s’éteint,  la  respiration  devient  difficile 
par  suite  de  la  paralysie  des  muscles  dilatateurs  de  la  poitrine,  le  corps  se 
refroidit,  se  couvre  de  sueurs  glaciales,  se  cyanose  par  suite  de  la  stase  du 
sang  que  le  cœur  ne  peut  mettre  en  mouvement  ; enfin  cet  organe  finit  par 
s’arrêter;  si  la  mort  n’arrive  pas,  la  convalescence  est  marquée  par  une  fai- 
blesse générale  qui  peut  durer  plusieurs  jours,  par  des  tremblements  con- 
vulsifs, des  accidents  cholériformes.  Ces  accidents,  surtout  le  ralentissement 
du  pouls,  la  faiblesse  musculaire,  la  somnolence,  la  pâleur  du  visage  cons- 
tituent l’intoxication  chronique  par  le  nitre  qui  a été  signalée  à la  suite  de 
l’usage  prolongé  de  ce  médicament. 

Lésions.  — Les  solutions  étendues  ne  produisent  pas  de  lésions  ; après 
l’ingestion  des  solutions  concentrées,  les  muqueuses  peuvent  être  rouges, 
enflammées,  détachées  par  place  et  baignées  dans  un  liquide  sanguinolent. 

Traitement.  — On  administrera  de  l’alcool,  puis  on  prescrira  les  émol- 
lients ; on  fera  des  frictions  sur  le  corps  pour  ranimer  la  circulation  ; on 
réchauffera  le  patient.  L’électricité  est  indiquée  dans  les  cas  de  paralysie  ou 
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simplement  de  faiblesse  musculaire  consécutive,  soit  à l’intoxication  aiguë, 
soit  à l’intoxication  chronique. 

Recherche.  — Les  matières  bien  divisées  sont  lavées  à l’eau  distillée  ; les 
liqueurs  réunies  sont  tiltrées,  précipitées  successivement  par  le  sous-acétate 
de  plomb  et  le  carbonate  de  soude,  neutralisées  par  l’acide  acétique  et  éva- 
porées à siccité  ; le  résidu  est  traité  par  l’alcool  qui  ne  dissout  pas  l’azotate  ; 
on  reprend  ensuite  par  l’eau  et  on  fait  cristalliser. 


AZOTATE  DE  SODIUM 

Az03Na  = 83 

Synonymie.  — Nitrate  de  soude.  Nitre  cubique. 

État  naturel.  — Ce  sel  a été  découvert  en  '18:20  au  Pérou  sur  une  étendue 
de  plus  de  40  lieues,  au  nord  et  à l’ouest  d’Atica  où  il  forme  un  bassin.  Vers 
le  milieu  du  bassin  se  trouve  une  forêt  souterraine,  composée  de  grands 
arbres  qui  ont  la  couleur  du  vieil  acajou.  La  matière  saline  essentiellement 
composée  d'azotate  sodique,  mélangé  à des  iodatcs  et  des  iodures,  se  trouve 
au-dessus,  en  lits  distincts,  séparés  par  de  minces  couches  argileuses  brunes. 

Préparation.  — 1°  A propos  de  l’azotate  potassique,  nous  avons  vu  com- 
ment on  retirait  l’azotate  sodique  des  plâtras. 

2°  On  purifie  par  plusieurs  cristallisations  l’azotate  de  soude  du  Chili. 

Propriétés.  — « Sel  blanc,  cristallisé  en  rhomboèdres,  anhydres  et  trans- 
parents, d’une  saveur  âcre  et  fraîche,  hygroscopiques.  Soluble  dans  lp,2 
<l’eau  froide  et  dans  la  moitié  de  son  poids  d’eau  bouillante,  peu  soluble 
■dans  l'alcool. 

Altérations.  — Chlorure  et  iodure  de  sodium,  iodate  de  soude;  sulfates  de 
chaux,  de  magnésie,  de  potasse,  de  soude  ; cuivre,  arsenic,  matières  ter- 
reuses. 

Conservation.  — Dans  des  vases  bouchés  et  à l’abri  de  l’humidité.  » 
(Codex  1884.) 

Usages.  — Il  est  employé  comme  engrais  et  sert  à la  préparation  de  l’acide 
azotique. 

Usages  médicaux. — Il  peut  être  employé  à la  place  de  l’azotate  de  potasse; 
il  est  beaucoup  moins  toxique;  il  convient  moins  comme  antiphlogistique, 
mais  il  est  plus  diurétique. 
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HYPOPHOSPHITE  DE  SODIUM 

POMl’Na  88 

Préparation.  — Dans  une  solution  d’hypophosphite  de  chaux  on  verse  une 
solution  de  carbonate  de  soude.  On  liltre,  pour  séparer  le  carbonate  de 
chaux  qui  se  dépose,  et  on  évapore  avec  précaution  à une  température  de 
50°  au  plus. 

Propriétés.  — C’est  un  sel  blanc,  amorphe  ou  cristallin,  déliquescent, 
complètement  soluble  dans  Ï2  parties  d’eau  et  dans  15  parties  d’alcool  à 90°. 
Il  possède  les  caractères  des  hypophosphites  et  des  sels  de  soude.  Il  ne  doit 
pas  faire  effervescence  avec  les  acides,  ni  précipiter  par  le  chlorure  de 
baryum  ou  par  les  sulfates. 

La  chaleur  le  décompose  avec  facilité;  à 100°,  il  détone  souvent  avec 
violence,  par  suite  de  la  présence  d’un  phosphure,  qui  se  produit  dans  la  pré- 
paration de  l’hypophosphite  de  chaux.  On  prévient  la  formation  de  ce  phos- 
phure en  ajoutant  de  l’alcool  pur  au  lait  de  chaux  destiné  à la  préparation 
de  l’hypophosphite  calcaire. 

Essai.  — Il  ne  doit  pas  faire  effervescence  avec  les  acides  et  ne  doit  préci- 
piter ni  par  le  chlorure  de  baryum,  ni  par  l’acide  sulfurique.  (Voyez  Hypo- 
phosphite  de  chaux,  p.  880). 

Usages  médicaux.  — Voir  Hypophosphite  de  chaux,  p.  880. 

L’hypophosphite  de  soude  doit  être  administré  à la  dose  de  0ffr,50  par 
jour.  Chez  les  enfants,  cette  dose  devra  être  réduite  à la  moitié  ou  même  au 
tiers. 


PYROPHOSPHATE  DE  SODIUM 

P!OW,  10  11-0  = 446 

Préparation.  — On  l’obtient  en  calcinant  le  phosphate  de  sodium  et  îepie- 
nant  par  l’eau  (1). 

(i)  « Phosphate  de  soude  cristallisé O • 'L’- 

Introduisez ce  sel  dans  un  creuset  de  platine;  chaulïcz-le  très  lentement 
d’abord  pour  dissiper  en  grande  partie  1 eau  de  cristallisation  qu  il  îenfeime  , poitez 
ensuite  la  température  jusqu’au  rouge;  maintenez  celle-ci  jusqu’à  ce  que  les  dernières 
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Propriétés.  — Petits  cristaux,  non  efflorescents,  neutres  aux  papiers  réac- 
tifs. Le  pyrophosphate  de  soude  cristallisé  contient  40,30  p.  100  d’eau  de 
cristallisation.  A 20°,  il  exige  environ  7 parties  d’eau  pour  se  dissoudre.  Sa 
solution  forme  avec  les  sels  d’argent  un  précipité  blanc,  et  la  liqueur  surna- 
geante est  neutre. 

Il  ne  précipite  ni  l’albumine,  ni  les  sels  de  baryte. 

Par  une  ébullition  prolongée  avec  l’eau,  il  s’hydrate,  et  donne  un  phos- 
phate sodique  : 

P207Nav  + 1I20  = 2 PONaHI 

Il  dissout  le  pyrophosphatc  de  fer. 

Essai.  — Vérifier  les  caractères  des  pyrophosphates,  et  au  besoin  le  doser  en 
le  transformant  en  phosphate  par  ébullition  avec  l’acide  azotique. 

Usages.  — Il  ne  sert  en  pharmacie  qu’à  préparer  d’autres  pyrophosphates. 

Le  Métaphospiiate  de  soude  s’obtient  par  calcination  forte  et  prolongée  du 
phosphate  ammoniaco-sodique. 

Il  sert  de  réactif  pour  les  albumines  (Denigès). 


PHOSPHATES  DE  POTASSIUM 

Le  phosphate  tri-potassique  PO'K*  cristallise  en  fines  aiguilles  non  déli- 
quescentes, mais  attirant  l’acide  carbonique  de  l’air. 

Le  phosphate  bi-potassique  P04HK2  est  très  soluble  dans  l’eau  et  incristal- 
lisable. 

Le  phosphate  monopotassique  POTI’K  est  en  prismes  quadratiques  pointés, 
très  solubles. 


PHOSPHATE  BI-SODIQUE 

POWII,  12  IPO  = 338 
Synonymie.  — Phosphate  de  soude. 

Préparation.  — On  traite  une  solution  de  phosphate  monocalcique  par  le 
carbonate  de  soude,  jusqu’à  ce  que  la  liqueur  soit  alcaline;  on  filtre,  on  con- 
centre, et  on  fait  cristalliser. 


traces  de  vapeurs  aient  disparu,  et  que  le  sel  ait  éprouvé  la  fusion  ignée.  Coulez  le 
sel  fondu,  il  se  prendra  en  masse;  pulvérisez-le et  traitez-le  par  12  parties  d’eau  bouil- 
lante. Filtrez  la  dissolution;  concentrez-la  jusqu’à  ce  qu  elle  marque  1,20  au  densi- 
mèlre  et  faites  cristalliser  par  refroidissement.  » (Codex  1866.) 
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Propriétés.  — Le  phosphate  de  soude  forme  des  prismes  rhomboïdaux 
obliques,  incolores,  transparents,  efflorescents,  insolubles  dans  l’alcool.  Il 
contient  60,33  p.  100  d’eau  de  cristallisation  et  2,51  d’eau  de  constitution. 
Il  se  dissout  dans  4 parties  d’eau  froide  et  dans  2 parties  d’eau  bouil- 
lante. 

Chauffé  au  rouge,  il  perd  son  eau  de  constitution  et  est  alors  transformé 
en  pyrophosphate. 

Essai.  — Sa  solution,  qui  possède  une  réaction  alcaline,  donne,  par 
l'azotate  d’argent,  un  précipité  jaune,  et  la  liqueur  devient  acide;  le  précipité 
est  complètement  soluble  dans  l’acide  azotique.  La  solution,  traitée  par 
l’azotate  de  baryte,  doit  fournir  un  précipité  blanc  entièrement  soluble  dans 
le  môme  acide. 

Ce  sel  ne  doit  contenir  ni  chlorures,  ni  carbonates. 

Usages  médicaux.  — A la  dose  de  30  à 60  grammes,  le  phosphate  de  soude 
est  un  purgatif  doux  et  peu  usité,  bien  que  sa  saveur  soit  infiniment  moins 
désagréable  que  celle  des  sulfates  de  soude  et  de  magnésie.  Lierig  lui  attri- 
bue l’alcalinité  du  sang  et  lui  fait  jouer  un  rôle  important  dans  l’héma- 
tose. 

En  présence  de  l’acide  urique,  il  donne  de  l’urate  de  soude  et  du  phos- 
phate monosodique;  c’est  à ce  sel  que  les  urines  doivent  leur  réaction  acide  : 
il  favorise  l’élimination  de  l’acide  urique;  cette  action  activée  par  le  bicar- 
bonate de  soude  est  entravée  par  le  sulfate. 

Sa  solution  à 1/50  dans  l’eau  de  L.  Cerise  a été  préconisée  par  le  docteur 
Crocq,  en  injections  hypodermiques  à la  dose  de  1 à 3 par  jour,  en  rempla- 
cement des  liquides  organiques  de  M.  Brown-Séquard. 


ARSÉNITES  I)E  POTASSE 

Il  existe  plusieurs  arsénites  de  potasse.  Celui  qui  se  trouve  dans  la  liqueur 
de  Fowler  a pour  formule  AS03K2H.  Il  est  déliquescent,  presque  incris- 
tallisable  et  possède  une  réaction  alcaline. 


ARSÉNIATE  MONOPOTASSIQUE 

ASOdPK  = 180 

Synonymie.  — Arséniate  de  potasse.  Sel  arsenical  de  Macquer. 
Préparation.  — Le  Codex  le  prépare  en  faisant  réagir  par  voie  sèche  l’acide 


1)60 


TRAITE  DE  CHIMIE  MEDICALE 


arsénieux  sur  l’azotate  potassique  : il  se  dégage  des  vapeurs  nitreuses  et  il 
reste  de  l’arséniate  de  potasse  (1). 

Propriétés.  — L’arséniate  de  potasse  cristallise  en  prismes  à 4 pans,  ter- 
minés par  des  pyramides  à quatre  faces.  Il  est  très  soluble  dans  l’eau  ; sa 
dissolution  rougit  le  tournesol  ; il  est  inaltérable  à l’air  ; il  renferme 
0,6388  d’acide  arsénique  ou  0,4166  d’arsenic  métallique. 


ARSÉNIATE  BI-SODIQUE 

AsOMINa1 2,  7 IPO  rr  312 

Synonymie.  — Arséniate  de  soude. 

I 

Préparation.  — Ou  le  prépare  comme  l’arséniate  de  potasse  en  rempla- 
çant l’azotate  de  potasse  par  l’azotate  de  soude  (2). 

Propriétés.  — L’arséniate  de  soude  est  un  sel  blanc,  à gros  prismes  très 
solubles  dans  l'eau,  et  dont  la  réaction  est  alcaline.  Cristallisé  à une  basse 
température,  il  contient  7 molécules  d’eau,  qu’il  peut  perdre,  en  partie,  par 
efflorescence  ; quand  il  s’est  déposé  au-dessus  de  20°,  il  ne  contient  plus  que 
4 molécules  d’eau,  et  il  n’est  plus  efflorescent.  Quand  il  possède  7 molécules, 
il  contient  0,3685  d’acide  arsénique  représentant  0,2403  d’arsenic  métallique 
et  0,3173  d’acide  arsénieux. 


(1)  « Acide  arsénieux 500  gr. 

Azotate  de  potasse 500  gr. 


Réduisez  les  deux  substances  en  poudre  line;  mélangez  exactement;  chauffez  le 
mélange  au  rouge  dans  un  creuset  de  grès  jusqu’à  ce  qu’il  ne  dégage  plus  aucune 
vapeur.  Laissez  refroidir  ; traitez  le  produit  par  l’eau  bouillante,  dans  laquelle  il  se 
dissoudra  complètement.  Filtrez  la  dissolution  ; faites  évaporer,  et  laissez  cristalliser 
par  refroidissement.  Lorsque  les  eaux  mères  ne  rougissent  plus  le  papier  de  tourne- 
sol, elles  ne  peuvent  pins  fournir  de  sel  crislallisable  ; évaporées  à siccité,  elles 
laissent  un  résidu  blanc,  pulvérulent,  déliquescent,  qui  est  un  arséniate  de  potasse 
contenant  une  plus  forte  proportion  de  potasse  que  le  précédent.  » (Codex  1866.) 

(2)  « Azotate  de  soude. • 200  gr. 

Acide  arsénieux 116  gr. 

Mélangez  exactement  les  deux  substances  ; chauffez  au  rouge  dans  un  creuset  en 
terre  ; laissez  refroidir,  et  traitez  le  résidu  par  l’eau  ; versez  dans  la  liqueur  du 
carbonate  de  soude  en  solution  jusqu’à  ce  qu’elle  ait  une  réaction  alcaline  bien 
prononcée  ; faites  évaporer  et  laissez  cristalliser  par  refroidissement  à une  tempéra- 
ture comprise  entre  15  et  20°.  * (Codex  1884.) 
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L aiséniate  de  soude  à 7 molécules  d’eau  étant  efflorescent,  offre  une  com- 
position tiès  friable  suivant  la  durée  de  sa  conservation  ; pour  un  médi- 
cament aussi  actif,  c’est  là  un  grave  inconvénient.  Il  aurait  mieux  valu  choisir 
comme  officinal  le  sel  non  efflorescent  qui  ne  contient  que  4 molécules  d’eau, 
et  qu  on  obtient  en  opérant  la  cristallisation  dans  une  étuve  chauffée  à 30° 
environ.  M.  Falières  a trouvé  un  autre  correctif  dans  la  substitution  à l’arsé- 
niate  du  Codex  de  1 arséniate  double  de  potasse  et  de  soude,  dont  la  consti- 
tution n est  pas  modifiée  par  les  influences  atmosphériques  : 

AsCPHKNa,  7 IPO 


Voici  comment  il  conseille  de  préparer  ce  sel  double  : 

Cobalt  arsenical  pulvérisé 15 

Chlorate  de  potasse 12  gr. 

Eau  distillée iO  gr 

Acide  azotique 1 7r> 

Quand  la  réaction  est  terminée,  on  chauffe  à 60°  jusqu’à  disparition  de 
l’odeur  du  chlore  et  on  ajoute  la  solution  suivante  : 


Carbonate  de  soude  cristallisé 18  gr. 

Eau  distillée 40  gr. 


On  fait  évaporer  la  liqueur  et  on  l’abandonne  à la  cristallisation.  L’arsé- 
niate  double  de  potasse  et  de  soude  est  inaltérable  à l’air. 

Le  docteur  Luton  emploie  une  solution  au  centième  de  ce  sel  en  injections 
sous-cutanées  : il  fait  deux  ou  trois  injections  par  jour. 


ANTIMONIATE  ACIDE  DE  POTASSIUM 

(Sb03)sHK,  2H*0  = 412 


Synonymie.  — Antimoine  diaphorétique  lavé. 


Préparation. 

« Antimoine  purifié 1 000  gr. 

Azotate  de  potasse 2 000  gr. 


Réduisez  en  poudre  fine  chacun  de  ces  deux  corps,  faites-en  un  mélange 
exact.  Projetez-le  par  petites  portions  dans  un  creuset  préalablement  chauffé 
au  rouge.  Lorsque  celui-ci  en  sera  presque  entièrement  rempli,  adaptez-v 
un  couvercle,  et  maintenez-le  au  rouge  pendant  une  demi-heure  environ. 
Enlevez  alors  la  matière  pâteuse  qu’il  contient  et  laissez-la  refroidir.  Lavez- 
la,  après  l’avoir  porphyrisée  finement,  avec  10  fois  son  poids  d’eau  employée 
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en  trois  reprises  différentes  ; assurez-vous  que  les  dernières  gouttes  de  l’eau 
de  lavage  ne  renferment  plus  d’azotate  ; jetez  enfin  le  dépôt  sur  un  carré  de 
toile  serrée  et  faites-le  sécher  à l’étuve. 

L’antimoine  diaphorétique  doit  être  d’une  blancheur  parfaite  et  posséder 
une  réaction  alcaline  ».  (Codex  1884.) 

Les  eaux  de  lavage  de  cette  opération,  étant  saturées  par  l’acide  sulfu- 
rique, fournissent  un  précipité  assez  abondant,  qui  est  l’acide  antimonique 
hydraté,  autrefois  connu  sous  le  nom  de  Matière  perlée  de  Kerkringius. 

Dans  cette  opération,  l’azotate  de  potasse  se  décompose  et  transforme  l’anti- 
moine en  acide  antimonique  qui  s’unit  à la  potasse.  Le  produit  contenu  dans 
le  creuset  est  formé  d’antimoniate,  d’azotate  etd’azotite  de  potasse.  L’azotate 
et  l’azotitc  sont  entraînés  par  l’eau  de  lavage  ; quant  à l’antimoniate,  il  est 
dédoublé  en  antimoniate  basique  qui  se  dissout  et  en  antimoniate  acide 
insoluble. 

Propriétés.  — L’antimoniatc  acide  de  potasse  est  hydraté,  blanc, 
amorphe,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  les  acides;  la  chaleur  le  déshydrate. 

Il  a été  fraudé  par  le  carbonate  et  le  phosphate  de  chaux.  Pour  recon- 
naître cette  fraude,  on  traite  par  l’eau  acidulée  à l’acide  azotique,  et  on  filtre. 
La  liqueur  filtrée  ne  doit  pas  donner  de  précipité,  ni  avec  le  molybdate 
d’ammoniaque,  ni  avec  l’oxalate  d’ammoniaque  après  neutralisation. 

Usages  médicaux.  — (Voy.  Antimoine , p.  496.) 

On  le  donne  en  potion  à la  dose  de  1 à 6 grammes. 


PYRO-ANTIMONIATE  ACIDE  DE  POTASSIUM 

Sb207K2II3,  6 II-O 

Synonymie.  — Biméta-antimoniate  de  potasse  (Fremy). 

Préparation  et  propriétés.  — Ce  corps,  qui  sert  de  réactif  pour  les  sels  de 
soude,  se  prépare  ainsi  : Quand  on  a calciné  le  mélange  qui  sert  à préparer 
lantimoniate  acide  de  potasse,  on  le  lave  avec  un  peu  d’eau  tiède  pour 
enlever  l’azotate  et  l’azotite  de  potasse  : on  fait  dissoudre  l’antimoniate  qui 
reste  dans  un  peu  d’eau,  on  ajoute  quelques  fragments  de  potasse  et  on 
concentre  pour  faire  cristalliser.  Les  cristaux  obtenus  sont  un  mélange  de 
méta-antimoniate  neutre  et  de  biméta-antimoniate.  On  les  met  en  contact 
avec  2 ou  3 parties  d’eau  à plusieurs  reprises,  sans  laisser  séjourner,  pour 
enlever  le  méta-antimoniate  neutre.  Pour  obtenir  le  réactif,  il  suffit  main- 
tenant de  mettre  de  l’eau  en  contact  avec  ces  cristaux  pendant  quelques 
minutes  et  l’on  filtre. 


BORATE  DE  SODIUM 
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BORATE  DE  SODIUM 

Bl07Na2,  ÎOIT'O  = 382 

Synonymie.  — Tétraborate  di-sodique.  Borax.  Tinckal.  Chrysocolle. 

Etat  naturel.  Ce  sel  est  presque  toujours  en  prismes  hexagonaux  ou 
octogones,  très  comprimés,  terminés  par  une  base  oblique  et  par  2 facettes. 
Il  se  trouve  surtout  dans  l’Inde,  au  Thibet,  en  Chine  et  dans  deux  mines  du 
Potosi  au  Péiou;  c est  surtout  du  Thibet  qu’il  venait  autrefois;  il  se  trou- 
Aait  en  solution  dans  les  eaux  de  plusieurs  lacs  de  cette  contrée;  pendant 
les  chaleurs,  il  cristallisait  dans  la  vase  ou  sur  les  bords  d’où  on  le  retirait 
pour  le  livrer  au  commerce. 

Préparation.  Aujourd’hui  on  prépare  le  plus  souvent  le  borax  en  satu- 
rant 1 acide  borique  naturel  avec  du  carbonate  de  soude.  On  purifie  le  sel 
par  plusieurs  cristallisations  successives.  Si  l’on  prend  soin  que  la  liqueur 
ne  marque,  après  concentration,  que  22°  Bé,  les  cristaux  sont  prismatiques. 

• La  liqueur  marque-t-elle  30°  B%  on  obtient  des  cristaux  octaédriques,  tant 
que  sa  température  est  au-dessus  de  36°  ; au-dessous  de  56°,  les  cristaux  qui 
se  déposent  sont  prismatiques.  En  changeant  de  cristallisoir  en  temps  oppor- 
tun, on  peut  donc  avoir  les  deux  espèces  de  cristaux  avec  la  même  solution. 

Propriétés.  — « Prismes  hexagonaux,  terminés  par  un  pointement  à trois 
faces,  s’effleurissant  légèrement  à l’air  ; incolores,  d’une  saveur  légèrement 
alcaline,  ramenant  au  bleu  le  papier  rouge  de  tournesol,  se  dissolvant  dans 
22  parties  d’eau  froide  et  dans  2 parties  d’eau  bouillante,  insolubles  dans 
1 alcool  à 90°.  La  solution  concentrée  et  chaude  de  ce  sel,  traitée  par  un 
acide,  laisse  déposer  d’abondantes  paillettes  cristallines  d’acide  borique,  qui 
communiquent  à l’alcool  la  propriété  de  brûler  avec  une  flamme  verte.  Sous 
l’influence  de  la  chaleur,  le  borax  fond  dans  son  eau  de  cristallisation  et  se 
boursoufle  ; au  rouge  il  devient  anhydre  et  fond,  en  donnant  par  le  refroi- 
dissement un  verre  transparent. 

Observations.  — Le  borax  octaédrique,  employé  dans  l’industrie,  contient 
seulement  5 molécules  d’eau.  » (Codex  1884.) 

Le  borax  octaédrique  ne  s’altère  pas  dans  l’air  sec,  mais  il  devient  opaque 
dans  1 air  humide  ; sa  densité  est  1,81.  Il  est  un  peu  moins  soluble  dans  l’eau 
que  le  premier  et  il  se  boursoufle  moins  quand  on  le  fond. 

Quand  le  borax  est  fondu,  il  devient  pâteux  et  anhydre  et  par  refroidisse- 
ment donne  un  verre  transparent  : il  dissout  divers  oxydes  métalliques. 
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Lorsqu’on  porle  à l’ébullition  sa  solution  aqueuse  additionnée  de  soufre,  il 
se  décompose  et  donne  de  l’hyposulfite  de  soude  et  du  polysulfure  de  sodium. 

Les  acides  en  éliminent  facilement  l’acide  borique. 

On  a proposé  d’isoler  plusieurs  substances  colorantes  au  moyen  du  borax: 
on  fait  bouillir  le  produit  avec  le  borax;  la  solution  est  traitée  par  l’acide 
sulfurique  et  abandonne  alors  la  matière  colorante  (Palm). 

En  mélangeant  parties  égales  d’acide  borique  et  de  borax,  on  obtient  un 
produit  nommé  boro-borax  qui  se  dépose  de  sa  solution  en  cristaux  résis- 
tants, neutres,  dont  l’eau  dissout  0,16  à froid,  0,30  vers  40°  et  0,70  à l’ébul- 
lition. Cette  solution  jouit  des  mêmes  propriétés  antiseptiques  que  l’acide 
borique  aux  mêmes  doses. 

Avec  l’alun,  il  donne  un  précipité. 

Le  borax  se  combine  avec  les  alcools  polyatomiques  primaires  et  avec 
les  phénols  polyatomiques  de  l’ortho-série  en  donnant  naissance  à des 
acides  sulfo-conjugués  ; cette  réaction  explique  la  décomposition  du  bicar- 
bonate de  soude  par  le  borax  dans  certains  cas  (glycérine,  miel,  etc.). 

Il  dissout  la  fibrine,  l’albumine,  la  caséine  et  l’acide  urique. 

Sa  présence  entrave  un  certain  nombre  de  fermentations  parmi  lesquelles 
sont  les  fermentations  alcoolique  et  putride. 

Dosage.  — On  peut  doser  ce  corps  par  un  procédé  alcalimétrique. 

Réactif.  — Il  est  employé  pour  les  essais  au  chalumeau.  On  l’a  employé 
pour  faire  des  liqueurs  alcalines  titrées. 

Usages.  — Il  sert  à donner  de  la  fusibilité  au  verre,  du  vernis  à la  terre 
de  pipe,  aux  faïences  fines,  à la  tôle  émaillée.  Dans  l’industrie,  on  emploie 
de  préférence  le  borax  octaédrique,  tandis  que  le  borax  officinal  est  le  borax 
prismatique. 

Usages  médicaux.  — F ormes  pharmaceutique?,  : 

Tablettes  (0sr,'10)  ; 

Collutoire  ; 

Gargarisme. 

On  peut  prescrire  le  borax  chaque  jour  à fortes  doses,  5 et  10  grammes  ; 
c’est  un  alcalin  et  un  diurétique  possédant  une  action  plus  douce  que  les 
carbonates  alcalins.  Il  s’élimine  en  nature  ; on  a utilisé  la  propriété  qu’il 
possède  de  dissoudre  l’acide  urique  en  le  donnant  comme  lithontriptique. 
On  l’emploie  aussi  comme  antiseptique  et  agent  destructeur  des  organismes 
inférieurs  (muguet). 

Il  a été  administré  contre  l’épilepsie  à la  dose  de  1 à 6 grammes  par  jour 
surtout  dans  les  cas  réfractaires  aux  bromures  ; la  durée  du  traitement  est 
de  quatre  à sept  mois. 
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CARBONATE  DE  POTASSIUM 

A la  suite  de  son  ingestion,  on  peut  observer  un  liséré  tout  à fait  ana- 
logue a celui  produit  par  le  plomb  (Lemoine). 


CARBONATE  DE  POTASSIUM 

CO'li"  = 138 

Synonymie.  — Carbonate  de  potasse.  Sel  de  tartre. 

Préparation.  — 1°  Pour  obtenir  du  carbonate  de  potasse  pur,  on  calcine 
dans  un  creuset  de  platine,  au-dessous  du  rouge,  du  bioxalate  ou  du  bicar- 
bonate de  potasse. 

On  pourrait  obtenir  ce  sel  cristallisé  en  additionnant  d’alcool  sa  solution 
aqueuse  et  exposant  dans  le  vide. 

2°  On  porte  au  rouge  dans  une  chaudière  de  fonte,  de  la  crème  de  tartre  : 
quand  le  résidu  ne  dégage  plus  de  vapeurs,  on  le  dissout  dans  l’eau,  on 
liltre  et  on  évapore  à siccité.  Le  produit  porte  le  nom  de  sel  de  tartre.  Il  est 
à peu  près  pur. 

3°  On  peut  purifier  la  potasse  du  commerce;  on  l’abandonne  à elle-même 
sur  un  entonnoir  dans  un  lieu  humide  ; le  liquide  qui  s’écoule  ( huile  de 
tartre  par  défaillance)  est  une  solution  de  carbonate  de  potasse.  On  peut 
encore  dissoudre  1 100  de  potasse  dans  1 kilogramme  d’eau  distillée  froide  ; 
on  décante  après  vingt-quatre  ou  quarante -huit  heures  de  contact  et  on 
évapore.  Le  carbonate  de  potasse  obtenu  par  ces  deux  procédés  contient 
un  peu  de  chlorure  de  potassium  et  des  traces  de  sulfates,  mais  très  peu, 
et  revient  à bas  prix. 

Propriétés.  — Le  carbonate  de  potasse  est  anhydre,  amorphe,  déliques- 
cent et  insoluble  dans  l'alcool.  Il  fond  au  rouge;  il  peut  cristalliser  en 
tables  rhomboïdales  contenant  2 molécules  d’eau. 

Sous  l’influence  de  la  chaleur,  le  charbon  le  décompose  et  donne  du  potas- 
sium. 

Une  solution  étendue  de  carbonate  de  potasse  est  décomposée  par  un 
lait  de  chaux  et  donne  du  carbonate  de  chaux  et  de  la  potasse  caustique. 

Essai.  — Le  carbonate  de  potasse  pur  se  dissout  intégralement  dans  son 
poids  d’eau  distillée.  La  solution  acidulée  par  l’acide  azotique  ne  doit  préci- 
piter par  aucun  des  réactifs  suivants  : sulfhydrate  d’ammoniaque,  carbonate 
d’ammoniaque,  azotate  d’argent,  azotate  de  baryte  ; elle  ne  contient  alors  ni 
chlorure,  ni  sulfate,  ni  métal  étranger.  Il  serait  également  bon  d’y  constater 
1 absence  de  la  soude  et  d’en  prendre  le  titre  alcalimétriquc. 
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BICARBONATE  POTASSIQUE 

COMvII  = 100 

Synonymie.  — Bicarbonate  de  potasse,  carbonate  de  potasse  saturé. 

Préparation.  — On  le  prépare  en  saturant  par  l’acide  carbonique  une 
solution  de  carbonate  de  potasse  marquant  1,21  au  densimètre  (1). 

Propriétés.  — Ce  sel  est  en  « prismes  rhomboïdaux  obliques,  d’une  saveur 
alcaline  dépourvue  d’àcreté  ; il  bleuit  le  papier  de  tournesol  rouge  ; il  n’est 
pas  déliquescent  ; il  est  soluble  dans  4 parties  d’eau  froide,  insoluble  dans 
l'alcool. 

Sa  solution  aqueuse  fait  effervescence  avec  l’acide  chlorhydrique,  et  le 
liquide  ainsi  obtenu  précipite  par  le  bichlorure  de  platine.  Elle  ne  doit  pas 


(1)  « Carbonate  de  potasse,  sel  de  tartre 100  gr. 

Marbre  blanc 200  gr. 

Acide  chlorhydrique Q.  S. 


Faites  dissoudre  le  carbonate  de  potasse  dans  l’eau  de  manière  à obtenir  une 
dissolution  qui  marque  1,21  au  densimètre;  introduisez,  d’une  autre  part,  le  marbre 
concassé  dans  un  flacon  à deux  tubulures  d’une  capacité  convenable.  A l’une  des  tu- 
bulures de  ce  flacon  adaptez  un  tube  à entonnoir  pour  verser  l’acide  chlorhydrique  ; 
à l’autre,  un  tube  deux  fois  courbé  à angle  droit,  qui  communiquera  avec  une  série 
de  trois  flacons  de  Wolf;  le  premier,  contenant  de  l’eau,  pour  laver  le  gaz  acide 
carbonique  ; les  deux  derniers,  contenant  la  dissolution  de  carbonate  de  potasse. 
Les  tubes  destinés  à conduire  l’acide  carbonique  doivent  être  d’un  grand  diamètre 
et  faciles  à déboucher,  dans  le  cas  où  ils  viendraient  à s’engorger  par  la  cristallisa- 
tion du  bicarbonate.  Tout  étant  ainsi  disposé,  versez  l’acide  par  petites  quantités  sur 
le  marbre;  l’acide  carbonique,  après  s’étre  lavé  dans  le  premier  flacon,  passera  dans 
le  second  où  il  sera  absorbé.  L’absorption  de  l’acide  carbonique  donnera  naissance  à 
du  bicarbonate  de  potasse  qui,  étant  moins  soluble  que  le  carbonate,  se  précipitera 
sous  forme  de  cristaux  plus  ou  moins  volumineux.  Lorsque  l’acide  carbonique  ne 
sera  plus  absorbé,  démontez  l’appareil,  enlevez  les  cristaux,  mettez-les  à égoutter, 
arrosez-les  avec  une  petite  quantité  d’eau  froide  saturée  de  bicarbonate  de  potasse, 
alin  d’enlever  le  carbonate  dont  ils  peuvent  être  imprégnés,  et  faites-les  sécher.  Eu 
évaporant  les  eaux  mères,  à une  douce  chaleur,  au-dessous  de  l'ébullition,  et  de 
manière  qu’il  ne  se  dégage  pas  d’acide  carbonique,  on  obtient  une  nouvelle  quantité 
de  bicarbonate;  si  l'on  portait  la  liqueur  à l’ébullition,  une  partie  de  l’acide  carbo- 
nique se  dégagerait,  et  l’on  obtiendrait  une  quantité  de  sesquicarbonate  d’autant 
plus  grande  qu’on  aurait  chauffé  plus  longtemps.  » (Codex  1866.) 

Ce  sel  est  aujourd’hui  devenu  un  produit  industriel;  quand  on  le  préparait  dans  les 
laboratoires,  on  utilisait  les  dispositifs  indiqués  par  Welter,  Vqeiiler,  Soubeiran,  etc., 
pour  lacili ter  1 absorption  du  gaz.  On  pouvait  en  obtenir  une  certaine  quantité  en 
préparant  l’acétate  de  potasse. 
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précipiter  par  le  sulfate  de  magnésie  à froid  ; sursaturée  par  l’acide  azotique, 
elle  ne  doit  donner  de  précipité  ni  par  l’azotate  d’argent  ni  par  1 azotate 
de  baryte.  » (Codex  1884.) 

Usages  médicaux.  Doses.  — Les  carbonates  alcalins  neutres,  s’ils  sont  em- 
ployés à l’intérieur,  ne  doivent  l’être  qu’en  solutions  très  diluées  (5  à 10/1000). 
Dans  un  bain  alcalin,  on  met  de  250  à 800  grammes  de  carbonate  de  soude. 

Les  bicarbonates  peuvent  être  employés  à doses  beaucoup  plus  élevées.  Un 
grand  nombre  d’eaux  minérales  naturelles  doivent  leurs  propriétés  aux 
bicarbonates  alcalins  (Vals,  Vichy,  Chateauneuf,  Royat,  etc.). 

Un  grand  nombre  de  sels  organiques  se  transforment  dans  l’économie  en 
carbonates  alcalins.  La  cure  au  raisin  n’est  en  réalité  qu’une  cure  au  bicar- 
bonate de  potasse. 

A faible  dose,  les  carbonates  alcalins  sont  transformés  en  chlorures  et 
agissent  alors  comme  tels,  c’est-à-dire  activent  la  circulation  ; à dose  plus 
élevée,  une  partie  est  absorbée  en  nature,  s’élimine  par  diverses  sécrétions 
et  surtout  par  l’urine;  il  en  faut  une  quantité  assez  notable  pour  que  ce 
liquide  devienne  alcalin,  et,  dans  ce  cas,  on  observe  des  effets  diurétiques. 
Ces  sels  ralentissent  la  circulation,  la  production  de  l’urée  et  de  la  fibrine  du 
sang  ; à leur  usage  prolongé  succède  un  état  anémique  prononcé  et  une 
dépression  des  forces  musculaires. 

Les  alcalins  dilués  augmentent  la  sécrétion  du  suc  gastrique  ; en  solution 
concentrée,  ils  l’entravent;  ils  fluidifient  la  plupart  des  sécrétions,  notam- 
ment celles  des  voies  aériennes.  Ces  agents  exercent  sur  les  épithéliums 
vibratil.es  une  excitation  remarquable.  Ils  dissolvent  bien  l’acide  urique,  et 
peuvent  favoriser  l’élimination  du  cuivre.  D’après  Dufourt,üs  augmenteraient 
la  proportion  du  glycogène  dans  le  foie.  Leur  influence  sur  les  échanges 
nutritifs  a été  étudiée  par  Stadelmann. 

Autrefois  très  recommandés  dans  le  diabète  sucré,  par  suite  de  théories 
erronées,  les  alcalins  doivent  être  aujourd’hui  abandonnés  ; on  les  a employés, 
sans  plus  de  raison,  dans  l’albuminurie;  on  en  tire  au  contraire  des  effets 
avantageux  dans  le  rhumatisme  articulaire  aigu,  la  pneumonie,  les  bron- 
chites chroniques,  le  scorbut,  la  pléthore,  les  coliques  hépatiques,  les  dyspep- 
sies. En  applications  extérieures,  on  les  emploie  dans  l’ichtyose,  le  prurigo, 
le  pityriasis,  le  psoriasis,  l’acné  (Rabuteau). 


POTASSE  DU  COMMERCE 

La  potasse  du  commerce  renferme  du  carbonate  de  potasse  souvent  uni  à 
de  la  potasse  caustique  et  mélangé  de  sulfate,  de  chlorure,  même  de  sulfure 
potassiques  et  d’alumine,  de  silice,  de  chaux,  de  fer,  de  manganèse,  etc. 
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Préparation.  — On  a recherché  vainement  jusqu’ici  à retirer  économique- 
ment la  potasse  d’un  certain  nombre  de  minéraux  et  surtout  du  feldspath. 
C’est  cependant  de  cette  dernière  source  que  nous  retirons  indirectement  la 
potasse.  Le  feldspath  sous  diverses  influences  atmosphériques  est  désagrégé; 
le  silicate  de  potasse  formé,  entraîné  ou  dissous  par  les  eaux  pluviales,  est 
absorbé  par  les  végétaux  ; par  l’incinération,  les  végétaux  nous  restituent  la 
potasse  sous  diverses  formes,  mais  surtout  sous  celle  de  carbonate  de  potasse, 
En  lessivant  les  cendres,  et  évaporant  la  solution  à siccité,  on  a la  potasse  du 
commerce.  Suivant  sa  provenance,  elle  est  désignée  sous  les  noms  de  potasse 
perlasse , potasse  des  Vosges , de  Russie,  d’Amérique,  etc. 

Quand  on  se  contente  d’évaporer  la  solution  à sec,  on  a le  salin  brun;  si 
l’on  calcine  à blanc,  on  a la  potasse  perlasse. 

Les  végétaux  le  plus  ordinairement  incinérés  sont  le  bouleau  et  le  sapin. 

Sous  le  nom  de  potasse  factice,  on  trouve  des  mélanges  de  carbonate  de 
soude  et  de  soude  caustique. 

Falsifications,  essai,  dosage.  — Les  potasses  sont  très  souvent  falsifiées  ; le 
procédé  le  plus  simple  pour  ne  pas  être  trompé,  c’est  de  les  acheter  au  titre  ; 
ce  titre  peut  être  déterminé  par  un  procédé  alcalimétrique  : on  prend  47b'r,10 
de  la  potasse  à essayer;  on  la  fait  dissoudre  dans  l’eau  et  on  fait  le  volume 
d’un  litre.  On  verse  10  C.G.  de  cette  liqueur  dans  10  G.C.  de  liqueur  normale 
sulfurique  ; on  colore  en  rouge  au  moyen  de  quelques  gouttes  de  teinture  de 
tournesol  et  on  ramène  au  bleu  en  ajoutant  au  moyen  d’une  burette  graduée 
une  liqueur  normale  alcaline.  Le  nombre  de  divisions  trouvé  en  retranchant 
de  100  le  nombre  des  divisions  de  liqueur  alcaline  employée,  indique  en  cen- 
tièmes la  richesse  en  potasse  K20  du  produit  commercial  essayé.  Il  faut 
ensuite  s’assurer  qu'il  n’y  a pas  une  trop  grande  quantité  de  soude. 

Ce  procédé  donne  le  titre  alcalimétrique  total  ; pour  savoir  quel  est  le 
titre  d’alcali  caustique  et  celui  d’alcali  carbonaté,  on  emploie  l’acide  roso- 
lique.  A la  liqueur  alcaline  diluée  et  froide,  additionnée  de  quelques  gouttes 
d’acide  rosolique,  on  ajoute  la  liqueur  normale  sulfurique  jusqu'à  ce  qu’il 
se  produise  une  coloration  jaune  nette  : ce  point  correspond  à l'alcali  libre; 
on  porte  à l’ébullition  et  on  ajoute  de  nouveau  de  l’acide  titré  jusqu’à  ce 
que  la  coloration  rouge  qui  est  revenue  en  chauffant  ait  viré  au  jaune  per- 
sistant. La  quantité  d’acide  employé  à ce  second  titrage  correspond  à l'alcali 
carbonaté  (Isbert  et  Venator). 

A propos  de  l’acide  carbonique  (p.  541)  nous  avons  indiqué  d’autres  pro- 
cédés pour  résoudre  ce  problème. 


CARBONATE  DE  SODIUM 

C03Na2,  10  IIsO  = 286 

Etat  naturel.  — Ce  carbonate  neutre  se  trouve  dans  quelques  lacs  situés 
à 1 ouest  du  Nil.  En  hiver,  une  eau  d’un  rouge  violet  s’élève  du  fond  de  ces 
lacs  ; en  été  l’eau  s’évapore,  laisse  une  masse  cristalline  qu’on  casse  et  qu’on 
livre  au  commerce. 
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Préparation  . — L’industrie  livre  soit  du  sel  de  soude,  soit  des  cristaux  de 
soude.  Elle  les  obtient  par  le  procédé  Leblanc  ou  par  le  procédé  a 1 ammo- 
niaque. Ce  dernier  mode  de  fabrication  donne  des  produits  beaucoup  plus 
purs. 

1°  Le  sel  cle  soude , ou  carbonate  de  soude  sec  du  commerce,  constitue, 
d’après  le  Codex,  une  « poudre  blanche,  amorphe,  inodore,  d’une  saveur 
caustique,  très  soluble  dans  l’eau,  qu’elle  rend  fortement  alcaline. 

Le  carbonate  de  soude  sec,  admis  dans  les  officines,  doit  être  la  soude  à 
l’ammoniaque,  parce  qu’elle  est  en  même  temps  et  la  plus  riche  et  la  plus 
pure  : il  ne  renferme  pas  de  soude  caustique  ; il  ne  doit  pas  contenir  moins 
de  95  p.  100  de  carbonate  pur  ; il  est  soluble  dans  5 parties  d’eau  froide, 
dans  lp,9  d’eau  à 38°,  et  dans  2P,1  d’eau  bouillante.  Il  se  dissout  avec  effer- 
vescence dans  l’acide  azotique  dilué  ; cette  solution  ne  donne,  le  .plus  sou- 
vent, qu’un  trouble  léger  par  l’azotate  d’argent.  » (Codex  1884.) 

2°  Le  Codex  fait  préparer  de  la  manière  suivante  le  carbonate  de  soude 
pur  cristallisé  qu’il  désigne  encore  sous  les  noms  de  sel  de  sov.de  cristallise , 
cristaux  de  soude. 


« Carbonate  de  soude  sec . . 1 000  gr. 

Eau  distillée 2 500  gr . 


Dissolvez  le  sel  à chaud  dans  la  quantité  d’eau  prescrite,  filtrez  la  solution 
et  mettez-la  à cristalliser  dans  un  lieu  frais.  Après  vingt-quatre  heures  de 
repos,  décantez  l’eau-mère;  mettez  les  cristaux  à égoutter,  essuyez-les  rapide- 
ment entre  des  doubles  de  papier  à filtrer  blanc,  et  aussitôt  qu’ils  commen- 
ceront à s’effleurir,  renfermez-les  dans  des  flacons  bouchés.  » (Codex  1884.) 

3Ù  On  obtient  du  carbonate  de  soude  sec  parfaitement  pur  en  calcinant  le 
bicarbonate,  après  l’avoir  lavé. 

Propriétés.  — Le  carbonate  de  soude  cristallisé  contient  02,94  d eau  pour 
100  ; il  se  dissout  dans  lp,6  d’eau  à -t-  15°,  dans  0P,12  à H-  38°,  et  dans 
0p,22  à 100°  ; il  est  soluble  dans  son  poids  environ  de  glycérine. 

Il  est  insoluble  dans  l’alcool  absolu.  Maintenu  à 34°,  il  subit  la  fusion 
aqueuse.  Il  s’effleurit  à l’air,  en  perdant  seulement  5 molécules  d eau.  A 100  , 
il  devient  anhydre  ; il  fond  au  rouge  vit  sans  se  décomposer.  Lorsqu  il  est 
anhvdre,  il  forme  avec  l’eau  plusieurs  hydrates,  dont  le  mieux  défini  est 
celui  qui  contient  10  molécules  d’eau. 

Essai.  — On  l’essaie  comme  le  carbonate  de  potasse. 

Usages  médicaux.  — Comme  le  carbonate  de  potasse. 
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SESQUI-C ARBONATE  DE  SOUDE 

Synonymie.  — Trôna,  Urao. 

Etat  naturel.  — Dans  l’état  de  Tripoli,  on  en  trouve  une  quantité  considé- 
rable formant  de  grandes  masses  striées,  inaltérables  à l’air,  et  très  dures. 

Ce  sel  peut  être  considéré  comme  une  combinaison  d’une  molécule  de 
carbonate  neutre  et  d'une  molécule  de  bicarbonate. 


BICARBONATE ‘DE  SODIUM 

C03NaII  = 84 

Synonymie.  — Carbonate  monosodique.  Sel  de  Vichy. 

Etat  naturel.  — 1°  On  le  prépare  en  faisant  arriver  de  l’acide  carbonique 
sur  des  cristaux  de  soude. 

C03Na1 2,10H*0  + CO3  = 2 C03NaH  + 9 1120 

Il  y a donc  de  l’eau  mise  en  liberté;  cette  eau  qui  s’écoule  entraîne  les 
impuretés  des  cristaux  de  soude;  aussi  ce  sel  impur  fournit-il  du  bicarbo- 
nate sensiblement  pur  (1). 


(1)  « Carbonate  de  soude  cristallisé 1 000  gr. 

Marbre  blanc 500  gr. 

Acide  chlorhydrique Q.  S. 


Ayez  un  vase  de  grès  ou  de  verre,  muni  à sa  partie  inférieure  d’un  diaphragme 
percé  de  trous,  placé  à peu  de  distance  du  fond.  Ce  vase  devra  porter  deux  tubulures 
latérales  disposées,  Tune  immédiatement  au-dessous  du  diaphragme,  et  l’autre  très 
près  du  fond.  Placez  sur  le  diaphragme  le  carbonate  de  soude  cassé  en  fragments  de 
la  grosseur  du  pouce  : adaptez  au  vase  un  couvercle  portant  une  douille,  afin  de  pou- 
voir, au  moyen  d’un  tube,  conduire  l’acide  carbonique  qui  n’est  pas  absorbé  dans  un 
second  vase  contenant  également  du  carbonate  de  soude.  Lutez  exactement  le  cou- 
vercle avec  des  bandes  de  papier  collé.  Adaptez  à la  tubulure  inférieure  un  tube  de 
verre  courbé  à angle  droit;  ce  tube  est  destiné  à faire  écouler,  sans  démonter  l’appa- 
reil, le  liquide  qui  s’accumule  pendant  l’opération  ; il  suffit,  pour  cela,  de  placer  ver- 
ticalement la  branche  libre,  et  de  diriger  l’ouverture  en  bas.  Lorsque,  au  contraire, 
l’ouverture  est  dirigée  en  haut,  le  liquide  cesse  de  s’écouler,  et  l’intérieur  de  l’appa- 
reil n’est  plus  en  communication  avec  l’air. 

La  tubulure  placée  immédiatement  au-dessous  du  diaphragme  porte  également 
un  tube  destiné  à faire  communiquer  le  vase  avec  la  source  d’acide  carbonique.  Ce 


BICARBONATE  DE  SODIUM 
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2°  Dans  la  fabrication  de  la  soude  à l’ammoniaque  on  obtient  du  bicarbo- 
nate de  soude  (p.  972). 

3°  On  peut  avoir  du  bicarbonate  de  soude  en  gros  cristaux  en  faisant 
passer  de  1 acide  carbonique,  jusqu’à  refus,  dans  une  solution  de  carbonate 
neutre.  . 

Propriétés.  — Le  bicarbonate  de  soude  est  d’un  blanc  mat,  en  masses 
dures  et  résistantes,  composées  de  petits  cristaux  agglomérés,  d’une  saveur 
un  peu  alcaline;  il  bleuit  le  papier  rouge  de  tournesol,  et  se  dissout  dans 
12  parties  d’eau  froide.  Sa  solution  aqueuse  ne  précipite  pas  par  l’hydrogène 
sulfuré,  ni  par  les  sels  de  magnésie  à froid;  elle  fait  effervescence  avec 
l’acide  chlorhydrique,  et  la  liqueur  ainsi  obtenue  ne  précipite  pas  par  le 
bichlorure  de  platine  ; sursaturée  par  l’acide  azotique,  elle  ne  donne  pas  de 
précipité  avec  les  azotates  d’argent  et  de  baryte. 

Dès  la  température  ordinaire,  le  bicarbonate  de  soude  se  dissocie  et  perd 
de  l’acide  carbonique  (Bretet)  ; c’est  donc  un  mythe  de  chercher  ce  sel 
saturé. 

Le  borax  en  présence  de  la  glycérine  décompose  le  bicarbonate  et  dégage 
l’acide  carbonique. 

Essai.  — D’après  ce  que  nous  venons  de  dire,  il  est  inutile  de  vérifier  si  un 
bicarbonate  de  soude  est  saturé;  il  faut  se  contenter  de  le  titrer;  on  y 
arrive  en  dosant  l’acide  carbonique  par  un  des  nombreux  procédés  que 
nous  avons  indiqués  à propos  de  ce  corps  (p.  541),  perte  de  poids,  mesure 
du  volume  de  CO'  dégagé,  procédé  de  Bretet,  de  Vizern,  etc. 

Usages  médicaux.  — Voir  le  Bicarbonate  de  potasse. 

Lorsqu’on  introduit  le  bicarbonate  de  soude  dans  un  médicament,  il  faut 
éviter  avec  soin  de  chauffer,  de  crainte  de  provoquer  sa  décomposition. 


gaz  est  produit,  comme  pour  la  préparation  du  bicarbonate  de  potasse,  par  l’action  de 
l’acide  chlorhydrique  étendu,  sur  le  marbre.  Le  dégagement  doit  être  lent  et  régulier. 
Comme  le  carbonate  de  soude  cristallisé  contient  beaucoup  plus  d’eau  que  le  bicar- 
bonate qui  se  forme,  on  voit  cette  eau  s’écouler,  à mesure  que  la  transformation 
s’opère,  en  une  dissolution  saturée  qui  vient  occuper  le  fond  du  vase.  On  la  soutire 
de  temps  en  temps,  à l’aide  du  tube  mobile  dont  il  est  question  plus  haut.  On  recon- 
naît que  la  totalité  du  carbonate  de  soude  a été  transformée  en  bicarbonate,  à ce  que 
le  gaz  cesse  d’être  absorbé,  et  à ce  que  l’eau  commence  à s’écouler  des  cristaux  obte- 
nus dans  le  second  vase.  Alors  on  arrête  l’opération,  on  délute  le  couvercle  du  pre- 
mier vase;  on  met  sur  des  claies  garnies  de  papier  le  bicarbonate  de  soude,  et  on  le 
fait  sécher  à l’étuve.  » (Codex  186G.) 

Dans  le  commerce,  on  opère  d’une  manière  analogue  à celle  du  Codex  : on  utilise 
le  plus  souvent  des  dégagements  naturels  d’acide  carbonique  ; on  emploie  le  carbo- 
nate de  soude  commercial;  il  fournit  du  bicarbonate  pur,  parce  que  l’eau  qui  s’écoule 
entraîne  la  presque  totalité  des  sels  étrangers. 
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Il  fait  partie  des  pommades  alcalines  d’ÀLiBERT  et  des  frères  Maiion,  de  la 
teinture  de  gentiane  composée  ou  élixir  amer  de  Peryliie. 

Il  a été  employé  en  injections  vaginales  chaudes  à 0,03  comme  dissolvant 
des  glaires. 


SOUDE  DU  COMMERCE 

1°  Avant  la  révolution,  on  obtenait  la  soude  par  la  calcination  de  diverses 
plantes,  le  plus  souvent  maritimes  (barilles,  salicornes,  salsola,  etc.,  etc.).  Le 
produit  obtenu  était  moins  pur  et  plus  cher  que  la  soude  obtenue  par  le 
procédé  Leblanc. 

2°  Le  procédé  Leblanc  que  nous  ne  pouvons  décrire  avec  détails  consiste 
essentiellement  dans  les  réactions  suivantes  : 

1°  Le  chlorure  de  sodium  est  transformé  par  l’acide  sulfurique  en  sulfate 
de  soude; 

2 NaCl  + SO*H*  = SO*Na2  + 2 IIC1 

2°  On  calcine  le  sulfate  de  soude  avec  du  carbonate  de  chaux  et  du  charbon. 
Le  sulfate  de  soude,  sous  l’influence  du  charbon,  donne  du  sulfure  de 
sodium. 

SOW  + 8 C = 8 CO  + Na2 S 

Le  sulfure  de  sodium  avec  le  carbonate  de  chaux  produit  une  double  décom- 
position. 

Na2S  + C03Ca  = CaS  + COsNa2 

Le  sulfure  de  calcium  se  combine  avec  un  excès  de  chaux  pour  donner  de 
l’oxysulfure  de  calcium.  Le  mélange  de  cet  oxysulfure  de  calcium  avec  le 
carbonate  de  soude  constitue  la  soude  brute.  On  la  lessive  pour  en  séparer 
l’ oxysulfure  de  calcium.  La  liqueur,  si  elle  est  évaporée  à siccité,  fournit  le 
sel  de  soude  ; si  on  la  fait  cristalliser,  on  obtient  du  carbonate  de  soude  cris- 
tallisé, du  « cristau  ». 

Le  sel  de  soude  est  beaucoup  moins  pur  que  le  carbonate  ; il  renferme 
une  proportion  notable  de  soude  caustique  ; mais  comme  il  n’a  pas  d’eau  de 
cristallisation,  son  transport  est  infiniment  meilleur  marché  que  celui  du 
carbonate  qui  en  contient  0,60. 

3"  Le  procédé  qui  consiste  à faire  réagir  le  bicarbonate  d’ammoniaque 
sur  le  chlorure  de  sodium  (Solway,  Schlcesing)  fait  aujourd’hui  une  redou- 
table concurrence  au  procédé  Leblanc.  Il  est  basé  sur  la  réaction  suivante  : 

NaCl  + Ç08AmII  = C03NaH  + AmCl 

Dans  ce  procédé  on  obtient  donc  du  bicarbonate  de  soude,  qu’il  suffit  de 
calciner  pour  le  ramener  à l’état  de  carbonate  neutre. 


SILICATE  DE  POTASSE 
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4°  Enfin,  aujourd’hui,  les  procédés  électrolytiques  semblent  devoir  lutter 
avec  les  précédents. 

Essai.  — Le  sel  de  soude  du  commerce  a d’autant  plus  de  valeur  qu’il  con- 
tient plus  de  soude  Na20,  soit  à l’état  caustique,  soit  à l’état  de  carbonate. 
On  prend  ,Î1  grammes  de  sel  à essayer;  on  les  fait  dissoudre  de  manière 
a obtenir  un  litre  de  liqueur;  on  prend  10  C.C.  de  cette  liqueur  que  l’on  verse 
dans  10  C.C.  de  liqueur  sulfurique  normale  ; on  ajoute  quelques  gouttes  de 
teinture  de  tournesol  ; on  ramène  au  bleu  au  moyen  d’une  liqueur  alcaline 
normale  ; on  retranche  de  100  le  nombre  de  divisions  de  liqueur  alcaline 
employée,  on  a la  richesse  du  sel  de  soude  en  centièmes  de  soude  Na20. 

On  pourrait  déterminer  les  proportions  relatives  d’alcali  libre  etcarbonaté 
par  les  procédés  que  nous  avons  indiqués  pour  la  potasse. 

Usages.  — Le  sel  de  soude  est  un  corps  extrêmement  employé  dans  l’in- 
dustrie ; il  sert  pour  la  fabrication  des  verres,  des  savons,  pour  la  prépara- 
tion d’un  grand  nombre  de  sels  de  soude,  pour  les  lessivages,  etc. 


SULFOCARBONATE  DE  POTASSE 

(Voy.  Généralités  sur  les  sulfocarbonates,  p.  odT .) 


SILICATE  DE  POTASSE 

Préparation.  — 1°  On  tient  en  fusion  pendant  six  heures  , dans  un 
creuset  de  terre,  un  mélange  composé  de  : 


Carbonate  de  potasse 100  gr. 

Quartz  pulvérisé.  . 150  gr. 

Charbon  pulvérisé 10  gr. 


On  obtient  une  masse  noire  en  raison  de  l’excès  de  charbon  qu’elle  con- 
tient ; on  la  concasse,  on  la  dissout  dans  l’eau  et  on  filtre.  Puis  on  évapore, 
soit  à consistance  sirupeuse,  soit  à siccité  pour  avoir  le  sel  à l’état  sec. 

2°  On  prépare  aussi  le  silicate  de  potasse  en  dissolvant  du  quartz  pur  et 
très  divisé  dans  une  solution  de  potasse  caustique  maintenue  à l’ébullition. 

3°  « Carbonate  de  potasse  purifié  marquant  78°  alcalimétriques.  36  parties. 

Sable  de  Fontainebleau  blanc,  fin  et  sec 63  parties. 

On  mélange  et  l’on  chauffe  au  rouge  blanc  dans  un  four  à réverbère  de 
forme  elliptique  pendant  quatre  heures.  Le  verre  est  transparent,  très  homo- 
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gène,  incolore  ou  offrant  une  teinte  légèrement  ambrée.  Pour  préparer  la 
solution  officinale  de  ce  sel,  il  faut  introduire  les  fragments  de  verre  gros- 
sièrement broyés  avec  la  quantité  d’eau  nécessaire  pour  obtenir  une  disso- 
lution marquant  33°,  à 35°  B!,  = 1 216  au  densimètre,  dans  un  digesteur  en 
fer  à très  haute  pression.  Il  importe  de  se  servir  d’eau  aussi  pure  que  pos- 
sible et  de  la  débarrasser  avec  soin  des  sels  calcaires  donnant  naissance  à 
un  silicate  de  chaux  insoluble  qui,  par  sa  présence,  rend  les  solutions  de 
silicate  de  potasse  plus  ou  moins  troubles  et  opalescentes;  dans  ces  condi- 
tions, le  silicate  de  potasse  se  dissout  entièrement.  » (, Société  de  pharmacie 
de  Paris.) 

Propriétés.  — Le  silicate  de  potasse  sec  est  vitreux  et  incolore  s’il  a été 
fait  avec  du  quartz  pur.  On  lui  donne  le  nom  de  verre  soluble  ; sa  composi- 
tion n’a  pas  été  déterminée  avec  certitude.  Il  est  très  soluble  dans  l’eau  et  il 
forme  facilement  des  sels  doubles.  L’acide  silicique  qu’il  contient  est  préci- 
pité par  les  acides,  par  le  chlore  et  le  brome,  par  l’acide  phénique,  la  créo- 
sote, l’hydrate  de  chloral,  l’albumine  et  la  gélatine. 

Le  silicate  de  potasse  employé  en  chirurgie  est  « un  liquide  incolore  vis- 
queux, d’une  densité  de  1,282,  à réaction  alcaline. 

La  solution  de  silicate  de  potasse  exposée  à l’air  se  dessèche  facilement. 

Essai.  — L’acide  chlorhydrique  y produit  un  précipité  blanc  gélatineux 
d’acide  silicique  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique  en  excès  ; la  liqueur 
filtrée  précipite  par  le  bichlorure  de  platine,  mais  ne  donne  pas  de  précipité 
avec  le  biméta-antimoniate  de  potasse,  ni  avec  le  chlorure  de  baryum.  » 
(Codex  1884.) 

Usages  médicaux.  — Le  silicate  de  potasse  sert  en  chirurgie  à faire  des 
bandages  inamovibles.  On  en  badigeonne  des  bandes  de  toile  qui  durcissent 
en  cinq  ou  six  heures,  et  qui  forment  un  appareil  rigide  dont  les  principaux 
avantages  sont  l'imperméabilité,  la  solidité  et  la  facilité  avec  laquelleon  peut 
l’enlever  à l’aide  de  l’eau  bouillante.  Il  est  très  important  que  le  silicate  ne 
contienne  pas  de  potasse  libre,  autrement  son  application  produirait  des  cau- 
térisations redoutables.  Il  faut  aussi  éviter  qu’il  ne  soit  mélangé  de  silicate 
de  soude  dont  la  dessiccation  est  très  lente.  On  doit  donc  analvser  avec  soin 
ce  médicament  avant  de  l’employer. 

Le  silicate  de  potasse  était  autrefois  connu  sous  le  nom  de  liqueur  des 
cailloux. 
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Préparation.  — 1°  On  fait  fondre  du  quartz  avec  de  la  soude  ou  avec  du 
carbonate  de  soude. 
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2°  Ou  fait  bouillir  du  quartz  avec  de  l’eau  et  de  la  soude  caustique  jusqu  a 
dissolution  ; on  évapore  et  on  laisse  cristalliser. 

Propriétés.  — Le  silicate  de  soude  est  soluble  lorsqu  il  est  alcalin. 

On  ne  connaît  pas  l’orthosilicate  SiCPNa4,  ; mais  on  connaît  le  métasilicate 
SiCPNa2. 

Il  est  indécomposable  par  la  chaleur  et  il  se  combine  aisément  aux  autres  sels. 

Les  fermentations  alcoolique,  putride,  lactique,  amygdalique  et  synapi- 
sique,  sont  plus  facilement  supprimées  par  le  silicate  de  soude  que  par  le 
borate  de  la  même  base. 

Usages.  — On  l’emploie  pour  la  silicatisation  des  pierres  calcaires,  pour 
rendre  les  étoffes  incombustibles,  pour  le  fixage  des  mordants  dans  l’indus- 
trie des  toiles  peintes. 

Usages  médicaux.  — On  attribue  au  silicate  de  soude  la  propriété  de  dis- 
soudre l’acide  urique  ; l’énergie  de  son  action  est  telle  qu’il  est  prudent  de 
ne  pas  l’administrer  à l’intérieur  ; il  est,  au  contraire,  à recommander  poul- 
ies injections  et  les  applications  topiques.  Une  solution  contenant  1/2  p.  100 
de  silicate  de  soude  détruit,  en  un  temps  variable,  les  globules  du  pus, 
les  parasites  microscopiques,  et  en  général  tous  les  corpuscules  organisés 
(Rabuteau  et  Papillon).  Le  silicate  de  soude  est  impropre  à la  confection  des 
bandages,  auxquels  il  ne  communique  pas  assez  de  dureté. 
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La  potasse  silicatée  ne  se  trouve  pas  à 1 état  isolé  ; mais  îéunie  à d auties 
silicates  en  proportions  très  variées,  elle  constitue  un  très  grand  nombre  de 
minéraux. 

Terre  de  Vérone , outremer , pagoditc,  terre  verte  de  la  craie  , stilbite, 
mésotype,  labradorite,  micas,  albite,  lépidolithe,  oligoclase,  feldspath, 
pélrosilex,  ponce,  etc.,  etc. 

OUTREMER 

C’est  une  substance  rare,  d’un  beau  bleu  inaltérable  pai  le  temps  et  la 
lumière.  Jusqu’ici  on  ne  l’a  trouvé  qu  en  Sibérie,  au  lliibct  et  dans  quelques 
autres  parties  de  l’empire  chinois.  Il  est  en  petits  giains  airondis  d un  bleu 
pur  et  foncé  dans  une  gangue  de  carbonate  et  de  sulfate  de  chaux  accompa- 
gnée de  petits  cristaux  de  fer  sullurê  cubique.  Ce  mélange  est  enclave 
dans  une  roche  de  quartz,  qui  paraît  appartenir  a la  foimation  des  gianits. 
Ce  sont  ces  parties  bleues  que  l’on  a nommées  lapis  lazuli  ou  lazulite. 
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C’est  Clément  et  Desormes  qui  ont  découvert  sa  composition  : pour  la  retirer 
de  sa  gangue  on  fait  rougir  le  minerai,  on  le  jette  dans  l’eau,  on  le  pulvérise 
et  on  calcine  avec  de  l’huile  de  lin.  Le  mélange  introduit  dans  un  linge  est 
malaxé  avec  de  l’eau  tiède  ; la  première  eau  est  sale,  mais  la  seconde  est 
chargée  de  très  hcl  outremer. 

Pour  le  fabriquer  artificiellement  on  sature  la  soude  de  silice,  on  ajoute 
de  l’alumine  en  gelée,  jusqu’à  ce  qu’il  y ait  dans  la  liqueur  parties  égales 
de  silice  et  d’alumine  supposées  sèches.  On  évapore  à siccité,  on  pulvérise, 
on  projette  dans  le  sulfure  de  sodium  fondu  : on  chauffe  une  heure,  on 
laisse  refroidir;  on  lave  avec  l'eau  bouillante  pour  enlever  l’excès  de  sulfure 
de  sodium  ; on  chauffe  pour  chasser  l’excès  de  soufre  : on  broie  avec  de  l’eau 
et  on  soumet  à la  dilution  et  à la  décantation. 

STILBITE 

La  stilbite  a pour  forme  primitive  un  prisme  rectangulaire  droit  ; elle  offre 
un  clivage  très  facile  parallèlement  à deux  faces  de  la  forme  primitive.  Sa 
densité  est  voisine  de  2 ; elle  ne  raie  pas  le  verre.  Elle  est  ordinairement  d’un 
blanc  nacré.  La  plupart  des  cristaux  rouge-chair  qu’on  rapportait  à la 
stilbite  paraissent  dépendre  d’une  espèce  très  voisine  {heulandite) . C’est  un 
silicate  double  de  potasse  et  de  chaux. 

La  stilbite  et  la  heulandite  se  trouvent  principalement  dans  les  roches 
volcaniques,  dans  les  amvgdaloïdes  et  dans  les  filons  métallifères. 

MÉSOTYPE 

La  mésotype  se  présente  habituellement  sous  forme  de  prismes,  de  ba- 
guettes, ou  d’aiguilles  réunies  en  faisceaux  radiés.  Dans  les  géodes  basaltiques, 
on  rencontre  de  ces  cristaux  fasciculés  dont  les  extrémités  sont  libres  et 
montrent  nettement  la  forme  de  prisme^  droits  presque  carrés,  terminés 
par  une  pyramide  obtuse.  Sa  substance  est  principalement  constituée  par 
un  silicate  d’alumine  et  de  soude  avec  9 à 10  p.  100  d’eau. 

Cette  espèce  comprend  la  scolésite  et  la  nalrolite  de  plusieurs  auteurs.  Cette 
dernière  est  ordinairement  en  globules  radiés  d’une  couleur  jaune  assez 
agréable. 

m i c a s 

Ce  minéral  est  ordinairement  en  lamelles  minces,  planes  et  brillantes,  à 
couleurs  variées.  Il  est  doux  au  toucher  sans  être  onctueux,  ce  qui  le  dis- 
ingue  du  talc.  Sa  dureté  est  un  peu  supérieure  à celle  du  gypse.  Ses  lamelles 
offrent  assez  souvent  la  forme  d’un  hexagone  régulier  ou  d’un  rhombe  de 
120°  ; elles  sont  élastiques  ; cette  propriété  se  remarque  surtout  dans  le 
verre  de  Moscovie.  Sa  substance  est  très  variable  ; cependant  on  peut  le  con- 
sidérer comme  un  silicate  de  fer,  d’alumine  et  de  potasse.  Dans  certains 
micas,  il  entre  un  peu  de  magnésie  et  presque  tous  renferment  un  peu  de 
fluor.  Les  micas  ne  renferment  jamais  de  soude,  ce  qu’il  faut  attribuer  à ce 
qu  ils  appartiennent  aux  plus  anciens  terrains  granitiques,  tandis  que  les 
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roches  granitiques  modernes  renferment  du  talc  ou  de  la  chlorite  au  lieu  de 
mica  ; de  l’albite  au  lieu  d’orthose,  etc. 

Il  y a des  micas  a base  de  lilhine  ( lépidolithe ). 

Dans  les  micas  de  Sibérie,  la  magnésie  domine  ; ils  n’ont  qu’un  seul  axe 
de  double  réfraction,  tandis  que  les  autres  en  ont  deux. 

Le  mica  fait  partie  essentielle  de  plusieurs  roches  primitives  et  surtout  du 
gianit,  du  gneiss  et  du  micaschiste  ; ce  dernier  en  est  presque  entièrement 
foimé  > il  y en  a moins  dans  les  terrains  de  transition  ; ses  parties  atté- 
nuées paraissent  constituer  presque  entièrement  les  schistes  argileux.  On 
le  trouve  disséminé  sous  forme  de  paillettes  brillantes  dans  tous  les  autres 
tenains  et  surtout  dans  les  terrains  tertiaires.  Les  grandes  lames  se  trouvent 
dans  la  pegmatite.  Le  brillant  de  ce  minéral  l’a  fait  surnommer,  suivant  sa 
couleur,  argent  de  chat , or  de  chat. 


F E L D S P A T II  S 


Sous  le  nom  de  feldspath  (spath  des  champs)  on  désigne  un  minéral  pier- 
îeux  oi  dinairement  blanc  avec  des  nuances  de  gris  ou  d’incarnat  plus  ou 
moins  vitreux  ou  nacré,  difficilement  rayé  par  l’acier,  fondant  assez  diffici- 
lement au  chalumeau  en  émail  ou  en  verre  presque  toujours  blanc.  Il  a 
beaucoup  de  tendance  à la  cristallisation.  Sa  substance  est  un  silicate  d’alu- 
mine, plus  un  silicate  alcalin  ou  terreux. 


Sa  forme  primitive  est  un  prisme  oblique  à base  parallélogramme  ; sa 
dureté  est  de  6,  sa  densité  varie  de  2,5  à 2,7.  C’est  le  principal  élément  des 
roches  massives  soit  plutoniques,  soit  volcaniques. 

On  le  divise  en  4 sortes  principales  : l’orthose,  l’albite,  la  ryacolite,  la 
labradorite. 


0 R T H 0 s E 

L’orthose  est  un  silicate  d’alumine  et  de  potasse.  Il  possède  2 clivages  à 
angle  droit,  nets  et  faciles.  Il  est  ordinairement  lamelleux  avec  un  éclat  un 
peu  mat.  Toutefois  il  existe  une  variété  vitreuse  presque  transparente  qu’on 
nomme  adulaire  ; elle  se  trouve  surtout  au  Saint-Golhard. 

Sa  densité  est  de  2,56.  Ses  cristaux  sont  le  plus  souvent  des  prismes  à 4 ou 
G pans,  souvent  aplatis,  terminés  par  des  biseaux.  Dans  les  granits  porphv- 
roïdes,  ces  cristaux  ordinairement  nets  et  développés,  sont  habituellement 
accolés  2 à2  avec  retournement  et  pénétration.  Les  auteurs  les  font  dépendre 
du  cinquième  système.  L’orthose  est  un  des  éléments  essentiels  du  granit 
de  la  pegmatite  et  de  la  plupart  des  roches  granitoïdes  ; il  se  trouve  dans  ces 
roches  en  grains  lamelleux.  11  est  aussi  en.  masses  laminaires,  lamellaires, 
grenues  et  même  compactes.  Par  perte  de  leur  potasse,  les  feldspaths,  sur- 
tout ceux  des  pegmatites,  se  transforment  en  kaolin. 
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Sous  le  110m  de  pètunzé , le  feldspath  lui-même  est  employé  pour  la 
couverture  des  porcelaines. 

A L B I T E 

Leymerie  joint  à l’albite  Voligoclase , que  quelques  auteurs  considèrent 
comme  une  sorte  différente. 

L’albite  est  un  silicate  double  d’alumine  et  de  soude  ; ses  deux  clivages 
forment  un  angle  obtus  ; cette  circonstance  se  manifeste  par  un  angle  ren- 
trant dans  les  màcles.  Sa  densité  est  Je  2,64  ; elle  est  souvent  blanche  mais 
plus  souvent  encore  grise,  rouge  ou  verdâtre;  on  la  trouve  ou  en  cristaux 
souvent  màclés,  ou  en  masses  grenues  et  compactes  ou  même  lamelleuses. 
L’albite  se  montre  ordinairement  dans  les  diorites  associée  à l’amphibole  ; 
elle  existe  aussi  dans  certains  granits  à l’état  plus  ou  moins  compact. 

Voligoclase  serait  un  peu  plus  dense  et  un  peu  moins  fusible  au  chalumeau 
que  l’albite. 

RY  A COLITE  (FELDSPATH  VITREUX) 

La  rvacolite  est  un  silicate  d’alumine  potassico-sodique.  Elle  ne  diffère 
minéralogiquement  de  l'orthose  que  par  son  éclat  constamment  vitreux  et 
par  une  texture  fendillée  ou  étonnée.  Son  caractère  le  plus  saillant  est  géo- 
gnostique  ; elle  ne  se  trouve  jamais  dans  les  roches  granitiques  et  par  com- 
pensation joue  le  rôle  principal  dans  les  produits  volcaniques  les  plus  anciens, 
dans  les  trachvtes  ; on  y trouve  quelquefois  des  cristaux  très  nets. 

L A B R A D O R I T E 

La  labradorite  est  un  silicate  d’alumine  et  de  chaux  sodique.  Elle  est  en 
masses  lamelleuses  d’un  gris  cendré,  mais  avec  des  reflets  vifs  et  changeants. 
Les  cristaux  n’ont  qu’un  seul  clivage  : leur  forme  primitive  doit  être  rap- 
portée au  système  bi-oblique.  Sa  densité  varie  de  2,70  à 2,75. 

La  labradorite  a autant  de  sympathie  pour  le  pyroxène  que  l albite  pour 
l’amphibole.  Aussi  entre-t-elle  comme  principe  essentiel  dans  beaucoup  de 
roches  volcaniques  anciennes  .et  modernes,  et  notamment  dans  les  basaltes. 

Sous  le  nom  de  pétro-süex , on  désigne  un  feldspath  compact,  ordinaire- 
ment riche  en  silice,  à cassure  esquilleuse  et  qu’il  serait  souvent  difficile  de 
rapportera  une  des  espèces  déjà  décrites.  Longtemps  on  l’a  confondu  avec 
le  silex  corné,  mais  il  est  fusible  au  chalumeau  et  Wernek  les  a distingués, 
en  désignant  le  premier  sous  le  nom  de  liornstein  fusible  et  le  silex  corné 
sous  le  nom  de  liornstein  infusible. 
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GH  RO  MATE  DE  POTASSIUM 

CrOlKs 

Synonymie.  — Chromate  jaune.  Chromate  bipotassique. 

Préparation.  — On  l’obtient  en  saturant  la  solution  de  dichromate  par  le 
carbonate  de  potassium  ; on  fait  cristalliser. 

Propriétés.  — Le  chromate  de  potasse  cristallise  en  prismes  droits  rhom- 
boïdaux  anhydres,  inaltérables  à l’air,  d’un  jaune  citron.  Sa  saveur  est 
amère  et  désagréable.  100  parties  d’eau  à lo°  en  dissolvent  48pt;  à 100°  l’eau  en 
dissout  des  quantités  considérables.  Il  est  insoluble  dans  l’alcool  ; il  possède 
une  réaction  alcaline. 

Il  est  indécomposable  par  la  chaleur;  il  fond  au  rouge,  prend  alors  une 
coloration  rouge  et  redevient  jaune  par  le  refroidissement. 

L’acide  chromique  et  les  acides  énergiques  le  transforment  en  dichromate 
de  potasse. 

Réactif.  — Sa  solution  à 1/10  est  employée  comme  réactif  de  divers  sels. 


DICHROMATE  DE  POTASSIUM 

Cr207K2  = Cr04K2,  CrO3  = 295 

• Synonymie.  — Chromate  rouge.  Bichromate  de  potasse. 

Nous  appelons  l’attention  sur  la  formule  de  ce  corps  ; ce  n’est  pas  un  bi- 
chromate, comme  on  le  dit  habituellement,  qui  aurait  pour  formule  CrO'IIK  ; 
c’est  un  dichromate,  c’est-à-dire  une  combinaison  d’une  molécule  de  chro- 
mate jaune  avec  une  molécule  d’anhydride  chromique. 

Préparation.  — Dans  un  four  à réverbère,  on  fond  du  fer  chromé  pulvé- 
risé avec  du  carbonate  et  de  l’azotate  de  potassium.  On  reprend  la  masse  par 
l’eau  ; on  acidulé  par  l’acide  sulfurique,  on  filtre  pour  séparer  la  silice,  et  on 
fait  cristalliser  ; les  premiers  cristaux  sont  du  sulfate  de  potassium. 

Par  économie  on  remplace  quelquefois  le  carbonate  et  l’azotate  potassiques 
par  de  la  chaux  potassée. 

Propriétés.  — Le  dichromate  de  potasse  cristallise  en  tables  rectangu- 
laires d’un  rouge-orangé  foncé  ; il  est  anhydre  et  possède  une  saveur  amère 
et  métallique.  L’eau  en  dissout  0,0o  à froid  et  beaucoup  plus  à chaud  ; il  est 
insoluble  dans  l'alcool. 
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Il  est  plus  oxydant  que  le  chromate  neutre. 

Essai*  — Ce  sel  est  quelquefois  mélangé  de  sulfate  de  potasse;  il  faut, 
pour  rechercher  l’acide  sulfurique  parle  chlorure  de  baryum  faire  une  solu- 
tion étendue  et  aeiduler  fortement  par  l’acide  azotique,  parce  que  le  chromate 
barytique  est  peu  soluble  dans  l’eau.  Il  estencore  mieux  de  transformer  préa- 
lablement le  chromate  en  le  réduisant  au  moyen  de  l’alcool  ou  du  chlorure 
stanneux. 

Réactif.  — On  emploie  une  solution  à 1/10.  On  fait  une  solution  normale 
contenant  49  & ,17  de  ce  sel  par  litre  : le  plus  souvent  on  emploie  la  solu- 
tion N/10. 

Usages.  — Le  diehromate  de  potasse  est  employé  comme  rongeur  dans  les 
fabriques  de  toiles  peintes;  il  est  employé  dans  cette  industrie  comme  déco- 
lorant, tandis  que  le  chromate  jaune  est  employé  comme  matière  colorante; 
il  est  employé  pour  la  photographie  au  charbon  et  sert  pour  les  piles  au  bi- 
chromate. 

Usages  médicaux.  — Le  bichromate  de  potasse  est  quelquefois  employé 
comme  caustique  pour  cautériser  les  plaques  muqueuses,  les  végétations  et 
raviver  les  ulcères. 

Toxicologie.  — Les  chromâtes  de  potasse,  surtout  le  diehromate,  sont 
des  poisons  violents;  à la  dose  de  o à 30  centigrammes,  ce  dernier  cause  un 
trouble  notable  des  voies  digestives  et  une  irritation  qui  peut  aller  jusqu’à 
une  phlegmasie  intense. 

Le  dichromate  de  sodium  étant  beaucoup  plus  soluble  que  celui  de  potas- 
sium remplace  avec  avantage  ce  dernier  dans  un  assez  grand  nombre  de  cas. 


PERMANGANATE  DE  POTASSIUM 

Mn0(I) * * 4K  = 138 


Synonymie.  — Caméléon. 

Préparation.  — On  chauffe  du  bioxyde  de  manganèse  avec  de  la  potasse 
et  du  chlorate  de  potassium  ; on  obtient  ainsi  du  manganate  que  l’on  trans- 
forme en  permanganate  par  addition  d’un  agent  oxydant,  acide  azotique  ou 
chlore  (1). 


(I)  « Bioxyde  de  manganèse 

Chlorate  de  potasse  . . 
Potasse  caustique  . . . 

Eau 


40  gr. 
3o  gr. 
50  gr. 
Q.  S. 


Pulvérisez  finement  les  deux  premières  substances;  et  faites-en  un  mélange  intime. 
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Propriétés.  — « Le  permanganate  de  potasse  cristallise  en  longues  aiguilles 
prismatiques,  presque  noires,  à reflets  métalliques.  Il  se  dissout  dans 
'15  parties  d’eau  froide;  la  solution,  d’un  violet  intense,  devient  verte  par 
1 action  des  alcalis  ; elle  est  décolorée  par  l’acide  sulfureux  et  les  corps  réduc- 
teurs. » (Codex  1884.) 

La  chaleur  le  décompose  et  en  dégage  0,108  d’oxygène.  Mélangé  avec  le 
soufre  et  le  phosphore,  il  détone  par  le  choc  ou  la  chaleur. 

L’acide  chlorhydrique  le  décompose  et  en  dégage  du  chlore,  à froid  quanti 
il  est  concentré,  à chaud  quand  il  est  étendu. 

Les  acides  sulfurique  et  azotique,  concentrés  le  décomposent,  produisent 
un  dégagement  abondant  d’oxygène  et  un  dépôt  de  bioxyde  de  manga- 
nèse. 

Les  vapeurs  nitreuses,  l’hydrogène  sulfuré,  l’acide  sulfureux,  l’acide  oxa- 
lique le  décomposent  également. 

En  présence  de  la  potasse,  il  est  ramené  à l’état  de  manganate  potassique 
par  les  corps  réducteurs. 

Il  est  réduit  par  les  sels  au  minimum  et  par  les  substances  organiques. 

Cette  dernière  propriété  a été  souvent  utilisée  pour  le  dosage  de  ces  subs- 
tances. 

Réactif.  — On  fait  grand  usage  de  ce  corps  comme  liqueur  titrée.  La 
solution  normale  se  prépare  en  faisant  dissoudre  31”r,60  de  ce  sel  de 
manière  à obtenir  1 000  C.C.  de  liqueur.  Cette  solution  se  conserve  bien  dans 
des  flacons  à l’émeri,  à l’abri  de  la  lumière  et  des  substances  organiques. 

On  fait  également  des  liqueurs  N/10  (3gr,l6)  ou  N/100  (0sr,31G).  Souvent 
aussi  on  emploie  des  liqueurs  à titre  empirique  pour  le  dosage  du  fer,  du 
manganèse,  des  substances  organiques,  etc. 


D’une  autre  part,  dissolvez  la  potasse  caustique  dans  la  plus  petite  quantité  d’eau 
possible,  et  ajoutez  cette  solution  au  mélange  précédent.  Introduisez  la  masse  dans 
un  creuset  de  fer,  et  chauffez-la  en  remuant  continuellement  jusqu’à  ce  qu’elle  soit 
sèche  et  que  la  température  se  soit  élevée  au  rouge  obscur.  Maintenez  cette  tempé- 
rature pendant  une  heure  environ,  et  laissez  refroidir.  Détachez  le  produit  du  creu- 
set, pulvérisez-le,  et  traitez-le  dans  un  ballon  de  verre,  par  2 litres  d’eau  bouillante. 
Laissez  reposer;  décantez  la  liqueur  surnageante,  qui  doit  être  d’un  rouge  pourpre 
foncé  ; filtrez-la  à travers  de  l’amiante  ou  du  verre  pilé,  et,  après  l’avoir  neutralisée 
par  l’acide  azotique  très  étendu,  évaporez-la  à une  douce  chaleur. 

Par  le  refroidissement,  elle  laissera  déposer  des  cristaux  volumineux  de  perman- 
ganate de  potasse.  Faites  sécher  ces  cristaux  sur  une  brique,  et  enfermez-les  dans  un 
flacon  bouché  à l’émeri  que  vous  placerez  à l’abri  de  la  lumière.  » (Codex  1806.) 

Au  lieu  d’ajouter  à la  liqueur  alcaline  de  l’acide  azotique,  il  est  préférable  d’y 
faire  passer  un  courant  de  chlore. 

Dans  l’industrie,  on  n’ajoute  pas  de  chlorate  de  potasse;  mais  on  calcine  dans  un 
courant  d’air. 
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Usages  médicaux.  — Formes  'pharmaceutiques. 

Solution. 

Pilules,  etc. 

Rappelons  que  ce  corps  réagit  activement  sur  les  substances  oxydables  et 
peut  même  donner  naissance  à des  mélanges  explosifs,  notamment  dans  la 
confection  des  pilules  ; il  est  bon  pour  cette  dernière  forme  d’employer 
comme  excipient  un  mélange  de  kaolin,  de  vaseline  et  de  paraffine. 

Le  permanganate  de  potasse  est  un  désinfectant  et  un  antiseptique  très 
actif;  on  l’a  employé  en  lotions  sur  les  plaies  fétides  et  gangréneuses,  sur  les 
blessures  anatomiques;  en  injections  vaginales  dans  l’épithélioma  du  col  de 
l’utérus;  en  injections  nasales  dans  l’ozène;  en  gargarismes  dans  la  fétidité 
de  l’haleine.  Les  liquides  en  voie  de  putréfaction  sont  désinfectés  instanta- 
nément par  cet  agent.  Appliqué  sur  les  plaies  à l’état  pulvérulent  ou  en  solu- 
tion concentrée,  il  est  caustique. 

Il  a été  considéré  comme  un  spécifique  de  la  blennorrhagie. 

En  Angleterre,  on  désigne  sous  le  nom  d 'eau  ozonisée  une  solution  de 
2 grammes  de  permanganate  de  potasse  dans  un  litre  d’eau. 

La  solution  légèrement  alcaline  de  ce  sel  est  quelquefois  employée  pour 
teindre  en  brun  la  barbe  et  les  cheveux. 

La  solution  à 1/300  a été  appliquée  en  compresses  contre  les  brûlures  et 
les  engelures. 

La  solution  à 1/100  a été  utilisée  en  injections  hypodermiques  contre  les 
morsures  des  serpents  venimeux. 


AMMONIUM 


AzH;  ou  Am  = 18 


La  propriété  que  possède  l’ammoniaque  de  s’unir  aux  acides,  d’être  caus- 
tique, de  ramener  au  bleu  la  teinture  rouge  de  tournesol,  de  se  substituer  à 
un  grand  nombre  d’oxydes  métalliques  en  les  précipitant  de  leurs  dissolu- 
tions salines,  de  donner  des  sels  isomorphes  avec  ceux  de  polasse  ou  de 
soude,  a fait  considérer  depuis  longtemps  l’ammoniaque  comme  une  véri- 
table base  comparable  aux  bases  alcalines.  Ampère  le  premier  a proposé  une 
théorie  ingénieuse  pour  expliquer  le  rôle  basique  de  l’ammoniaque  ; cette 
théorie  consiste  à supposer  que  l’ammoniaque  AzII3  n'est  point  une  base  et 
qu’elle  ne  devient  basique  que  par  le  concours  de  l’eau  ; l’atome  d’hydro- 
gène que  contient  l’eau  s’ajoute  aux  3 atomes  d’hydrogène  qui  se  trouvent 
dans  l’ammoniaque  pour  former  avec  l’azote  un  radical  particulier,  une 
sorte  de  métal  composé  AzH’"  ou  Am  que  l'on  nomme  ammonium.  Ce 
radical  s’unissant  à l’atome  d’oxygène  de  l’eau  constitue  l’oxyde  d’ammo- 
nium (AzH4)20  = AnrO  qui  se  combine  alors  avec  les  oxacides  à la  manière 
des  oxydes  ordinaires  pour  former  des  sels  ammoniacaux,  représentés  d’une 
manière  générale  par  la  formule 

(AzHi)20,Ac  ou  Am20,Ac 

En  admettant  cette  théorie,  on  explique  aisément  que  le  corps  AzIP  a 
besoin  d’eau  pour  se  combiner  avec  les  oxacides,  que  cette  eau  est  inutile 
en  présence  des  hydracides  ; l’isomorphisme  des  sels  ammoniacaux  avec  les 
sels  de -potasse  et  de  soude  se  comprend  facilement. 

Du  reste,  il  semble  qu’on  ait  presque  isolé  l’ammonium. 

Quand  on  soumet  à l’électrolyse  un  globule  de  mercure  contenu  dans  une 
petite  couoelle  de  chlorhydrate  d’ammoniaque  légèrement  humide,  on  voit 
le  volume  du  métal  augmenter  considérablement  et  prendre  une  consistance 
butyreuse  semblable  à celle  des  amalgames  formés  par  les  métaux  alcalins. 

En  plongeant  dans  une  solution  de  chlorhydrate  d’ammoniaque  un  amal- 
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game  de  potassium,  le  potassium  se  transforme  en  chlorure  de  potassium  et 
le  mercure  se  combine  avec  ce  qui  reste,  par  conséquent  avec  l’ammonium. 

L’amalgame  d'ammonium  obtenu  dans  ces  deux  expériences  est  très  ins- 
table; la  plus  faible  élévation  de  température,  le  contact  de  l’alcool,  de  l’éther 
le  décomposent  en  mercure  et  en  un  mélange  d’hydrogène  et  de  gaz  ammo- 
niac convenable  pour  constituer  l’ammonium. 

Enfin,  en  chimie  organique,  les  alcalis  quaternaires  sont  exactement  taillés 
sur  le  même  modèle  que  l’ammonium. 

Certainement  la  théorie  de  l’ammonium  n’est  pas  sans  soulever  quelques 
objections,  mais  elle  est  si  simple  et  si  commode  que  nous  l’adopterons. 

Propriétés.  — Les  sels  ammoniacaux  sont  isomorphes  avec  les  sels  de 
potassium  ; ils  sont  solubles  dans  l'eau,  incolores,  d’une  saveur  piquante, 
inodores  à moins  que  leur  acide  soit  un  acide  faible. 

Sous  l’influence  de  la  chaleur,  les  sels  ammoniacaux  sont  décomposés,  mais 
si  l’acide  est  volatil,  une  partie  du  sel  se  reforme. 

Traitée  par  l’oxygène  naissant,  l’ammoniaque  se  transforme  en  acide 
azotique.  Le  chlore  fournit  de  l'acide  chlorhydrique  et  de  l’azote;  s’il  est  en 
excès  on  obtient  de  l’acide  chlorhydrique  et  du  chlorure  d’azote. 

Les  bases  fixes  déplacent  l’ammoniaque  de  ses  combinaisons  et  la  mettent 
en  liberté. 

Les  sels  ammoniacaux  ont  une  grande  tendance  à former  des  sels  douilles. 

Caractères.  — Dans  la  méthode  générale  d’analyse,  l’ammoniaque  se 
recherche  dans  la  liqueur  mère;  cette  liqueur  mère  chauffée  avec  un  alcali 
fixe  dégage  l’ammoniaque  ; quand  on  opère  en  présence  de  certaines  subs- 
tances organiques,  il  vaut  mieux  ajouter  de  l’alcool  parce  que  certains  corps 
azotés  sous  l’influence  de  bases  énergiques  se  décomposent  et  dégagent  de 
l’ammoniaque. 

L’ammoniaque  dégagée  par  un  alcali  se  reconnaît  à son  odeur,  à ce  qu’elle 
bleuit  le  papier  rouge  de  tournesol,  à ce  qu’elle  donne  des  fumées  blanches 
à l’approche  d]une  baguette  trempée  dans  l’acide  chlorhydrique,  etc. 

Les  sels  ammoniacaux  possèdent  encore  les  caractères  suivants  : 

1°  Le  bichlorure  de  platine  précipite  les  sels  d’ammoniaque  comme  les 
sels  de  potasse  ; mais  le  précipité  laisse  par  la  calcination  du  platine  métal- 
lique pur  ; 

2°  Le  sulfate  d’alumine  se  comporte  avec  les  sels  ammoniacaux  comme 
avec  les  sels  de  potasse  ; 

3°  L'acide  tartrique  en  excès  donne  un  précipité  blanc  et  cristallin  de  bitar- 
trate  d’ammoniaque,  soluble  dans  beaucoup  d’eau  et  dans  les  alcalis  ; 

4°  Avec  les  acides  chlorique,  perchlorique  et  picrique,  l’on  n’obtient  pas  de 
précipité  ; 
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5°  Le  réactif  de  Nessler  ajouté  à une  liqueur  contenant  un  sel  ammoniacal 
donne  une  coloration  jaune  ou  brune  suivant  la  proportion  d’ammoniaque 
en  présence; 

G0  L’acide  phospho-molybdique  donne  un  précipité  jaune  insoluble  dans 
l'acide  azotique. 

Dosage.  — À propos  de  l’ammoniaque,  nous  avons  indiqué  les  principaux 
procédés  au  moyen  desquels  on  peut  doser  ce  corps  libre  ou  combiné. 

Séparation.  — Grâce  à sa  volatilité,  l’ammoniaque  est  facile  à séparer  des 
autres  bases.  O11  peut  la  séparer  de  la  potasse  en  précipitant  les  deux  corps  par 
le  chlorure  de  platine  ; le  précipité  est  calciné  : le  chlorure  double  de  platine 
et  d’ammoniaque  est  complètement  décomposé  et  ne  laisse  que  du  platine 
métallique,  tandis  que  le  chlorure  double  de  platine  et  de  potasse  laisse  un 
résidu  de  platine  métallique  et  de  chlorure  de  potassium. 


FLUORURE  D’AMMONIUM 

AzIDFl  = 37 


Synonymie.  — Fluorhvdrate  d'ammoniaque. 

Préparation.  — Ce  corps  s’obtient  en  saturant  de  l’ammoniaque  au  moyen 
de  l’acide  fluorhydrique. 

* 

Propriétés.  — Il  cristallise  en  prismes  incolores  inaltérables  à l’air.  Il  est 
employé  pour  l’analyse  des  silicates  ; on  les  chauffe  avec  6 fois  leur  poids  de 
fluorure  d’ammonium  ; toute  la  silice  disparaît  à l’état  de  fluorure  de  sili- 
cium ; il  sert  aussi  pour  la  gravure  sur  verre. 
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AzIPCl  ==  53,5 


Synonymie.  — Chlorhydrate  d’ammoniaque.  Sel  ammoniac. 

État  naturel.  — Ce  corps  portait  autrefois  le  nom  de  sel  ammoniac  parce 
que,  d’après  Pline,  on  le  trouvait  autour  du  temple  d’Ammon. 

Le  chlorhydrate  d’ammoniaque  se  forme  journellement  dans  les  éruptions 
volcaniques.  L’Etna  en  produit  beaucoup.  Les  Kalmoucks  vendent  celui  qu’ils 
recueillent  autour  de  deux  volcans  encore  en  activité  dans  la  haute  Asie.  Les 
houillères  embrasées  en  produisent. 
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Autrefois  il  venait  d’Égypte,  où  on  l’obtenait  par  sublimation  de  la  suie 
provenant  de  la  combustion  de  la  fiente  des  chameaux.  Aujourd’hui  on  le 
retire  des  usines  à gaz,  des  urines,  etc.  (voir  Ammoniaque). 

Préparation.  — 1°  On  décompose  le  sulfate  d’ammoniaque  par  le  chlorure 
de  sodium,  à l'aide  de  la  chaleur  : 

SCPAnr  + CINa  = SOTO  + 2 Cl  Am 

2°  On  sature  de  l’acide  chlorhydrique  avec  le  carbonate  d’ammoniaque  qui 
provient  des  eaux  d’épuration  du  gaz  ou  des  vidanges. 

Purification.  — Lorsque  le  sel  est  coloré,  on  le  purifie  en  le  sublimant 
dans  des  matras,  à la  partie  supérieure  desquels  il  se  condense. 

Pour  le  purifier,  on  peut  encore  le  dissoudre  dans  l’eau,  on  ajoute  un  peu 
de  sulfhydrate  d’ammoniaque,  on  laisse  le  précipité  se  déposer;  on  filtre,  on 
ajoute  de  l’acide  chlorhydrique  jusqu’à  faible  réaction  acide,  on  fait  bouillir 
quelque  temps,  on  sature  avec  de  l’ammoniaque,  on  filtre  si  cela  est  néces- 
saire, et  on  fait  cristalliser. 

Propriétés.  — Le  chlorhydrate  d’ammoniaque  cristallise  en  octaèdres,  en 
cubes,  ou  plus  souvent  en  longues  aiguilles  groupées  comme  des  barbes  de 
plume.  Il  est  anhydre,  blanc,  incolore,  d’une  saveur  piquante  et  amère  ; il 
n’a  pas  d’odeur  sensible.  Sa  densité  est  1,45.  Il  est  soluble  dans  son  poids 
d’eau  bouillante,  dans  2P,7 2 d’eau  à 15°,  dans  8P.3  d’alcool  à 90°  et  dans 
o parties  de  glycérine.  Il  est  élastique  et  difficile  à piler  ; pour  le  pulvériser, 
on  agite  sa  solution  saturée  bouillante  en  la  faisant  refroidir. 

Il  se  volatilise  un  peu  au-dessous  du  rouge  sombre  et  se  dissocie  en  pro- 
portion d’autant  plus  grande  que  la  chaleur  est  plus  élevée. 

Ce  corps  se  trouve  dans  le  commerce  en  pains  volumineux  orbiculaires, 
blancs,  demi-transparents,  d’une  texture  fibreuse,  inaltérables  à l’air. 

Les  métaux  des  premières  sections  lui  enlèvent  le  chlore  et  dégagent  de 
l’ammoniaque  et  de  l’hydrogène. 

Les  oxydes  l'attaquent  presque  tous  et  forment  des  chlorures  métalliques, 
de  1 azote  et  de  l’eau.  Il  dissout  un  certain  nombre  d’oxydes  (ZnO). 

Il  se  combine  aisément  avec  un  certain  nombre  de  chlorures  et  joue  le  rôle 
de  chloro-base. 

Essai.  — Le  sel  ammoniac  pur  est  incolore  et  complètement  volatil.  Il  ne 
précipite  ni  les  sels  de  baryum,  ni  le  sulfhydrate  d’ammoniaque,  ni  l'oxalate 
d ammoniaque,  s’il  ne  contient  pas  de  sulfate,  de  métal  ou  de  chaux. 

Réactif.  Le  chlorhydrate  d’ammoniaque  est  employé  comme  réactif  pour 
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empêcher  la  précipitation  des  sels  de  magnésie  par  le  carbonate  d’ammo- 
niaque, etc. 

Usages.  Le  sel  ammoniac  est  employé  pour  le  décapage,  la  soudure  des 
métaux,  pour  1 argenture  à froid  du  cuivre  et  du  laiton,  pour  l’extraction  du 
platine,  pour  faire  un  lut  destiné  à sceller  le  fer. 

U sages  médicaux.  — Le  chlorure  d’ammonium  active  la  respiration  et  élève 
la  température  animale  comme  les  chlorures  de  potassium  et  de  sodium.  11 
active  la  circulation.  Il  parait  s’éliminer  totalement  en  nature,  en  majeure 
partie  par  les  urines,  en  très  petite  quantité  par  les  sueurs  et  par  les  fèces. 
Injecté  dans  les  veines,  il  ralentit  le  cœur  et  semble  se  comporter  comme  un 
poison  musculaire  à la  façon  du  potassium.  Il  ne  produit  pas  d’elfets  sudori- 
fiques, lors  même  qu’on  le  prend  aux  doses  de  5 à 10  grammes  par  jour 
(Rabuteau). 

Il  a été  préconisé  contre  toutes  les  affections  catarrhales  à la  dose  de  3 à 
5 grammes  par  vingt-quatre  heures,  par  cachets  de  0SI-,50  (Marotte). 
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AzIPBr  = 98 

Synonymie.  — Bromhydrate  d’ammoniaque. 


Préparation. 

Brome Q.  V. 

Ammoniaque Q.  S. 


On  fait  lentement  arriver  le  brome  dans  l’ammoniaque  en  agitant  conti- 
nuellement pour  faciliter  la  réaction  et  jusqu’à  coloration  légère  et  persis- 
tante des  liqueurs  par  un  faible  excès  de  brome.  On  ajoute  alors  quelques 
gouttes  d’ammoniaque  pour  décolorer  la  solution,  on  évapore  et  Ion  fait 
cristalliser. 

Propriétés.  — Le  bromure  d’ammonium  cristallise  en  longs  prismes 
incolores,  volatils  sans  fusion  et  sans  décomposition,  très  solubles  dans  l’eau, 
peu  solubles  dans  l’alcool,  jaunissant  à la  longue  au  contact  de  l’air. 

Le  bromure  d’ammonium  en  solution  ne  doit  pas  se  colorer  par  addition 
de  quelques  gouttes  d’acide  chlorhydrique  concentré.  En  ajoutant  au  sel 
dissous  quelques  gouttes  d’empois  d’amidon  et  d’acide  azotique  légèrement 
nitreux,  on  ne  doit  avoir  aucune  coloration  bleue  ou  violette. 

Un  gramme  de  bromure  d’ammonium  pur  et  sec  est  entièrement  précipité 
par  Ie', 75  d’azotate  d’argent. 
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BROMURE  D’AMMONIUM  ET  DE  RUBIDIUM 

RbBr3,  AzIPBr 

Propriétés.  — Ce  sel  se  présente  sous  forme  de  poudre  cristalline  blanche 
ou  légèrement  jaunâtre.  Sa  saveur  est  fraîche  au  premier  abord,  puis 
piquante  et  saline.  Il  est  anhydre  et  très  soluble  dans  l'eau. 

Usages  médicaux.  — Il  a été  employé  dans  tous  les  états  épileptiques, 
excepté  dans  l’hystéro-épilepsie,  à la  dose  des  autres  bromures  ; après  deux 
jours  de  traitement,  on  trouve  le  rubidium  dans  les  urines. 


IODURE  D’AMMONIUM 


AzIDI  = 145 

Synonymie.  — Iodhydrate  d’ammoniaque. 


Préparation  : 

1°  Solution  d’iodure  de  fer  à I/o Q.  V. 

Carbonate  d’ammoniaque Q.  S. 


Ajoutez  peu  à peu  le  carbonate  d’ammoniaque  jusqu’à  décomposition 
complète  de  l’iodure  de  fer,  filtrez,  lavez  le  précipité,  évaporez  et  faites 
cristalliser  en  ayant  soin  de  maintenir  tout  le  temps  de  l’évaporation  un 
léger  excès  d’ammoniaque  pour  empêcher  la  décomposition  du  sel. 

2°  On  dissout  de  l’iode  dans  de  l’alcool,  et  on  y ajoute  du  sulfhydrate 
d’ammoniaque  jusqu’à  ce  que  la  liqueur  soit  devenue  laiteuse  et  incolore. 
On  filtre  et  on  fait  cristalliser. 

Propriétés.  — L’iodure  d’ammonium  cristallise  en  cubes;  il  est  blanc 
quand  il  est  pur  ; il  possède  une  saveur  très  désagréable  ; il  est  déliquescent, 
très  soluble  dans  l’alcool.  Il  se  sublime  sans  altération  quand  on  le  chauffe 
à l’abri  de  l’oxygène.  Le  simple  contact  de  l’air  le  décompose  ; il  abandonne 
de  l'iode  et  il  se  colore  en  jaune,  puis  en  brun.  L’acide  carbonique  n’est 
peut-être  pas  étranger  à cette  altération  ; tous  les  acides  en  éliminent  l'iode. 

Un  gramme  d'iodure  d’ammonium  pur  et  sec  est  entièrement  précipité  par 
lsr,  17  d’azotate  d’argent. 

Conservation.  — On  le  conserve  facilement  en  le  mettant  en  présence  d’un 
morceau  de  carbonate  d’ammoniaque  plié  dans  du  papier. 


MONOSULFURE  D’AMMONIUM 


989 


Les  solutions  qui  sont  altérées  et  qui  contiennent  de  l’iode  libre  peuvent 
être  décolorées  en  les  agitant  avec  un  peu  de  fécule. 

Usages  médicaux.  — L’iodure  d’ammonium  est  un  médicament  très  actif, 
sans  doute  en  raison  de  la  facilité  avec  laquelle  il  cède  de  l’iode.  On  l’emploie 
comme  les  iodures  alcalins  en  solution  ou  en  pommade,  mais  à doses  géné- 
ralement plus  faibles.  Il  est  difficile  à préserver  de  l’oxygène  et  de  l’humi- 
dité atmosphériques. 


HYDRATE  D’OXYDE  D’AMMONIUM  OU  AMMONIAQUE 

(Voyez  page  399.) 


COMPOSÉS  SULFURÉS 


On  connaît  le  sulfhydrate  de  sulfure  et  les  mono,  bi,  tétra,  penta  et  hepta- 
sulfures  d’ammonium. 


MONOSULFURE  D’AMMONIUM.  Am- S = 08 

Synonymie.  — Sulfhydrate  d’ammoniaque. 

Préparation.  — 1°  On  décompose  une  solution  de  sulfure  de  baryum  par 
une  solution  de  carbonate  d’ammoniaque. 

2°  On  fait  passer  jusqu’à  refus  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  dans  de 
l’ammoniaque  ; on  obtient  ainsi  du  sulfhydrate  de  sulfure  ; en  lui  ajoutant 
une  quantité  d’ammoniaque  égale  à celle  qui  a servi  à la  préparer,  on  obtient 
du  monosulfure  d’ammonium. 

Propriétés.  — Ce  sel  peut  cristalliser  en  lames  blanches,  très  volatiles,  d’une 
saveur  piquante  et  sulfureuse. 

Sa  solution  récemment  préparée  est  incolore  et  ne  laisse  pas  déposer  de 
soufre  par  l’addition  des  acides;  mais,  sous  l’action  de  l’air,  il  se  colore  en 
jaune,  en  même  temps  qu’il  se  forme  de  l’ammoniaque,  de  1 eau  et  du  bisul- 
fure d’ammonium.  Si  l’action  de  l’oxygène  se  continue,  il  se  forme  peu  à peu 
des  sulfures  de  plus  en  plus  sulfurés  ; plus  tard,  il  se  dépose  du  soufre,  et  à 
la  Fin  on  n’a  plus  qu’une  dissolution  pure  d’ammoniaque,  tandis  que  tout  le 
soufre  s’est  précipité. 

Réactif.  — La  solution  est  constamment  employée  en  analyse. 

Toxicologie. — Le  sulfhydrate  d’ammoniaque  est  un  toxique  énergique;  il 
agit  comme  les  autres  sulfures  alcalins  ; on  le  recherche  de  même. 
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SULFATE  D’AMMONIUM 

SO'-Anr  = 132 

Synonymie.  — Sulfate  d’ammoniaque. 

État  naturel.  — Le  sulfate  d’ammoniaque  se  trouve  dans  les  mêmes  lieux 
que  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  ; son  principal  gisement  se  trouve  sur  les 
roches  ou  dans  les  fentes  du  terrain  oii  sont  situés  les  lagoni  de  Toscane 
dont  les  eaux  le  contiennent  en  solution. 

Préparation.  — 1°  On  le  prépare  directement  en  neutralisant  l’acide  sulfu- 
rique par  l’ammoniaque  ; 

2°  On  sature  l'acide  sulfurique  avec  le  carbonate  d’ammoniaque  qui  pro- 
vient des  eaux  d’épuration  du  gaz  ou  des  vidanges. 

Purification.  — On  le  purifie  en  le  grillant  et  le  faisant  cristalliser  à plu- 
sieurs reprises. 

Propriétés.  — Il  cristallise  en  prismes  droits  rhomboïdaux  incolores, 
inodores,  d’une  saveur  piquante  et  amère;  100  parties  d’eau  à 10°  en  dissol- 
vent 50  parties  et  à 100°  100  parties.  Il  est  insoluble  dans  l’alcool.  Il  fond  à 
140°  ; au-dessus  de  180°,  il  se  transforme  en  bisulfate,  puis  en  bisulfite. 

Il  a une  grande  tendance  à former  des  sels  doubles  et  en  faisant  volatiliser 
par  la  chaleur  le  sulfate  d’ammoniaque,  il  reste  souvent  des  sulfates  anhydres 
cristallisés. 

Usages.  — Il  est  employé  comme  engrais,  mais  il  est  un  peu  cher.  On  l'a 
employé  pour  rendre  les  étoffes  incombustibles  ; mais  quand  elles  sont 
imprégnées  de  ce  sel,  elles  se  tachent  lorsqu’on  les  repasse. 

Réactif.  — Un  grand  nombre  de  substances  sont  insolubles  dans  des  solu- 
tions saturées  de  sulfate  d’ammoniaque,  surtout  quand  elles  sont  nettement 
acidulés;  cette  propriété  a été  utilisée  par  Méiiu  pour  séparer:  des  urines, 
la  matière  colorante  des  urines  rouges  hépatiques,  l’urobiline,  les  pigments 
et  les  acides  biliaires  ; des  matières  fécales,  la  stereobiline  ; de  la  bile,  les 
acides  biliaires,  le  mucus  et  les  pigments  ; des  liquides  séreux,  les  matières 
albuminoïdes;  du  lait,  la  caséine  et  le  beurre;  dans  les  sucs  végétaux,  il  ne 
précipite  pas  la  gomme,  le  sucre,  le  tannin. 
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SULFATE  MON  0-AM  MO  NIQUE.  SCÉAmtl 

Ce  sel  s obtient  en  ajoutant  line  molécule  d’acide  sulfurique  à une  molécule 

de  sultate  d ammoniaque.  Il  est  cristallisable,  déliquescent  et  soluble  dans 
l’alcool. 


SULFATE  D'ALUMINE  ET  D’AMMONIAQUE 

(SCP)3A12,  S04Ain-\  2iII20 

Synonymie.  — Alun  d’ammoniaque. 

Préparation  et  propriétés.  — L’alun  d’ammoniaque  se  prépare  en  faisant 
un  mélange  en  proportions  convenables  de  sulfate  d’alumine  et  de  sulfate 
d’ammoniaque  et  laissant  cristalliser. 

Il  possède,  à peu  de  chose  près,  les  mêmes  propriétés  physiques  que  l’alun 
de  potasse.  Il  s’en  distingue  en  ce  que,  traité  par  la  potasse,  il  dégage  de 
l’ammoniaque. 

Calciné,  il  laisse  un  résidu  très  pur  d’alumine. 


AZOTATE  D’AMMONIAQUE.  AZ03Am  = 80 

État  naturel.  — Ce  corps  se  trouve  dans  les  pluies  d’orage  et  se  forme 
pendant  l’attaque  de  certains  métaux,  et  notamment  de  l'étain,  par  l’acide 
azotique. 

Préparation.  — On  obtient  l’azotate  d’ammoniaque  en  saturant  de  l'acide 
azotique  étendu  par  de  l’ammoniaque  en  léger  excès.  On  concentre  la  disso- 
lution qui  cristallise  par  refroidissement. 

Propriétés.  — - L’azotate  d’ammoniaque  cristallise  en  prismes  droits  à 
G pans  terminés  par  des  pyramides  à G faces  souvent  cannelées,  anhydres, 
incolores,  inodores,  d’une  saveur  piquante.  Il  est  déliquescent  et  presque 
insoluble  dans  l’alcool  absolu.  Il  fond  à 108°  et  quand,  on  le  chauffe  entre 
230-250°,  il  se  décompose  en  eau  et  en  protoxyde  d’azote. 

Az03A/.IP  = Az'-O  + 2II-0 

Une  température  plus  élevée  le  réduit  en  azote,  bioxyde  d'azote,  acide 
hypoazotique  et  ammoniaque. 
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Il  brûle  quand  on  le  projette  sur  des  charbons  incandescents,  et  il  active 

la  combustion  des  substances  organiques. 

A 150°,  l’acide  sulfurique  concentré  le  dédouble  en  eau  et  en  protoxyde 

d’azote. 

Le  fer  et  le  zinc  sont  attaqués  par  l’azotate  d’ammoniaque  ammoniacal  et 
donnent  des  azotites. 

On  obtient  un  froid  considérable  en  faisant  dissoudre  800  grammes  de  ce 
sel  dans  600  grammes  d’eau. 

Usages.  — L’azotate  d’ammoniaque  a été  préconisé  comme  diurétique  ; il 
n’est  guère  usité  ; on  l’emploie  comme  réfrigérant,  comme  engrais  et  pour 
préparer  le  protoxyde  d’azote. 


PHOSPHATES  AMMONIACAUX 

Les  différents  phosphates  ammoniacaux  soumis  à l’action  de  la  chaleur 
laissent  comme  résidu  de  l’acide  méta-phosphorique. 

On  les  a employés  pour  rendre  les  étoffes  incombustibles. 


PHOSPHATE  AMMONIACO-SODIQUE 

POHINaAm,  4IFO 

Synonymie.  — Sel  de  phosphore,  sel  fusible  de  l’urine,  sel  microcosmique. 

Préparation.  — 1°  On  fait  dissoudre  dans  2 parties  d’eau  6 à 7 parties  de 
phosphate  de  soude  cristallisé  et  une  partie  de  chlorhydrate  d’ammoniaque. 

2°  On  combine  directement  par  voie  humide  le  phosphate  de  soude  et  le 
phosphate  d’ammoniaque. 

Propriétés.  — Ce  sel  s’effleurit  à l’air,  perd  de  l’eau  et  de  l’ammoniaque; 
par  calcination,  il  laisse  du  métaphosphate  de  soude. 

Ce  sel  sert  de  réactif  au  chalumeau. 


PHOSPHATE  AMM ONIACO-M AGNÈS  1 EN 

Etat  naturel.  En  examinant  le  guano  de  la  côte  d’Afrique,  on  y a 
tiouvé  de  nombreux  cristaux  d’un  sel  dont  la  forme  primitive  parait  être  un 
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prisme  rhomboïdal  droit.  Sa  formule  est  (PO1)2  MgAmq  8IEO;  il  diffère  donc 

du  phosphate  obtenu  pour  le  dosage  de  la  magnésie  et  qui  a pour  formule 
PO'Mg'Am,  611 20. 

Le  guano  est  un  produit  d’origine  animale,  que  l’on  a trouvé  d’abord  sur 

■u‘  C<û)aS  dU  ^>("I(^U  c^ans  diverses  îles.  Il  forme  des  dépôts  très  étendus  de 
a _ mèties  d épaisseui  et  paraît  avoir  été  produit  par  les  excréments  des 
o seaux.  Il  se  présente  ordinairement  sous  forme  d’une  matière  humide,  pul- 
vérulente, de  couleur  brunâtre,  d’une  odeur  forte  et  aromatique. 


Fig.  428.  — Phosphate  ammoniaco-magnésien. 


Préparation.  — On  prépare  le  phosphate  ammoniaco-magnésien  en  addi- 
tionnant une  solution  de  sulfate  de  magnésie,  de  chlorhydrate  d’ammoniaque, 
puis  de  phosphate  de  soude  et  d’ammoniaque. 

Le  précipité  est  lavé  avec  de  l’eau  légèrement  ammoniacale  et  desséché 
au-dessous  de  100°. 

Propriétés.  — Obtenu  lentement,  ce  sel  PO'MgAm,  6 H20  se  présente  sous 
la  forme  obtenue  dans  la  partie  inférieure  du  dessin  ; quand  la  précipitation 
est  plus  rapide,  on  obtient  l’autre  forme;  sous  l’intluence  de  la  chaleur  ce 
sel  décompose  et  se  transforme  en  pyrophosphate  de  magnésie.  P207Mg2. 
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BO2,  AzID,  2 IPO 


On  le  prépare  en  traitant  à 50°  une  solution  d’acide  borique  par  un  excès 
d’ammoniaque. 

Il  forme  des  cristaux  efflorescents.  On  a décrit  plusieurs  autres  borates 
d’ammoniaque  cristallisés. 


CHIMIE  MÉDICALE. 
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11  a été  proposé  contre  la  phtisie  à la  dose  quotidienne  de  25  centigrammes. 

Le  docteur  Ciuttenoen  l’emploie  avec  succès  contre  les  coliques  néphré- 
tiques, à la  dose  de  18,',25  toutes  les  deux  heures,  jusqu’à  ce  que  la  miction 
soit  facile,  et  ensuite  toutes  les  quatre  heures,  jusqu’à  cessation  des  douleurs. 
Entre  temps,  on  prend  3 doses  de  un  gramme  par  jour,  au  moment  des  repas, 
et  cela  pendant  plusieurs  mois,  avec  interruption  d’une  ou  deux  semaines. 


CARBONATES  D’A  M M O N I A QUE 

Le  carbonate  neutre  d’ammoniaque  C03Am2  n’est  pas  connu  à l’état  isolé  ; 
on  l'a  obtenu  en  solution  dans  l’eau  et  dans  l'alcool.  Quand  on  fait  réagir 
l’anhydride  carbonique  sur  le  gaz  ammoniac,  on  obtient  le  carbamide,  ou 
carbamate  d’ammonium  ; du  reste  il  est  fréquent  parce  que  tous  les  carbo- 
nates d’ammoniaque  tendent  à le  produire  en  perdant  une  partie  des  élé- 
ments de  l’eau  qu’ils  renferment. 

Le  bicarbonate  d’ammoniaque  peut  exister  sous  trois  états  différents  d’hy- 
dratation. On  le  prépare  en  faisant  passer  un  courant  d’acide  carbonique  en 
excès  dans  l’ammoniaque,  ou  en  lavant  le  sesqui-carbonate  avec  l’alcool 
à 90".  Ce  sel  est  isomorphe  avec  le  bicarbonate  de  potasse  ; il  répand  à l’air 
une  odeur  légèrement  ammoniacale  : il  est  soluble  dans  8 parties  d’eau  froide. 
L'eau  bouillante  en  sépare  de  l'acide  carbonique. 


SESQUI-CARBONATE  D’AMMONIAQUE 

(CO8) *11*  (AzID)S  2II20 

Le  sel  du  commerce  parait  être  un  produit  complexe  formé  par  une  molé- 
cule de  carbamate  d’ammoniaque  avec  une  molécule  de  bicarbonate  (CO)2 
(AzH2)  (OII)  (OAzIP)2. 

Synonymie.  — Carbonate  d’ammoniaque  des  pharmacies,  sel  volatil  d’An- 
gleterre, alcali  volatil  concret. 

Formation.  — Il  se  forme  en  même  temps  que  les  produits  empyreuma- 
tiques. 

Préparation.  — 1°  On  décompose  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  par  la 
craie.  On  pulvérise  les  deux  sels,  et  on  chauffe  modérément  leur  mélange 
dans  une  cornue  de  grès  communiquant  avec  un  récipient  refroidi.  Il  se 
forme  du  sesqui-carbonate  d’ammoniaque,  de  l’eau  et  du  chlorure  de  calcium. 
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M OL Y BDATE  D’AMMONIAQUE 
1 industrie  on  opèie  dans  des  alambics  construits  exprès.  Quoiqu’on 

, ^ 016  . 6S  P10P°Uions  convenables  pour  obtenir  un  carbonate  neutre, 
c est  toujours  un  sesqui-carbonate  que  l’on  obtient. 

R i ica i ion . Poui  le  purifier,  on  le  fait  dissoudre  dans  l’ammoniaque 
concentré  et  on  fait  cristalliser. 


ROPRiÉrÉs.  Ce  sel  ciistallise  en  prismes  rhomboïdaux  droits  hydratés, 
Jlancs,  très  volatils,  d’une  odeur  ammoniacale  et  irritante,  d’une  saveur 
piquante  et  caustique.  Il  se  dissout  à 15°  dans  4 fois  son  poids  d'eau  ; quand 

on  le  dissout  dans  très  peu  d’eau,  il  se  dédouble  en  carbonate  neutre  et  en 
bicarbonate  qui  cristallise. 


Expose  a l’air,  il  s’altère  rapidement  ; il  perd  de  l’eau  et  de  l’ammoniaque 
et  1 SG  COnvertit  en  bicarbonate  ; avec  le  temps  il  finit  par  se  volatiliser 

entièrement.  Si  on  le  chauffe,  il  se  décompose  en  partie  et  en  partie  se  vola- 
tilise. 


Réactif.  — Dans  les  laboratoires,  on  emploie  une  solution  d’une  partie  de 
ce  sel  dans  4 parties  d’eau  à laquelle  on  ajoute  une  partie  d’ammoniaque. 


Usages  médicaux.  — Autrefois  on  employait  beaucoup  un  carbonate  d’am- 
moniaque spécial,  désigné  sous  le  nom  de  sel  volatil  de  corne  de  cerf. 

On  a proposé  une  solution  à 0,10  pour  conserver  les  pièces  anatomiques. 
Appliqué  sur  la  peau  à l’état  pulvérulent,  il  détermine  une  vive  irritation 
et  même  la  vésication,  suivant  la  durée  du  contact. 


Ingéré  à la  dose  de  d 
les  sueurs. 


grammes  par  jour,  il  diminue  l’urée  et  n’active  nas 


MOLYBDATE  D’AMMONIAQUE 

Le  molybdate  d’ammoniaque  ordinaire  est  l’heptamolybdale  d’ammo- 
nium M070î4  (AzII4)6,  4H30.  On  l’obtient  par  l’évaporation  de  la  solution 
ammoniacale  d’acide  molybdique. 

Il  se  présente  en  gros  prismes  hexagonaux  transparents,  quelquefois 
bleuâtres. 

L’ébullition  de  sa  solution  donne  un  di  ou  un  trimolybdate  moins  soluble. 

Comme  réactif  des  phosphates  et  des  arséniates,  on  emploie  la  solution  sui- 
vante. On  en  fait  dissoudre  Id  grammes  dans  100 C.C.  d’eau  distillée  chaude- 
on  laisse  refroidir  la  solution  et  on  la  verse  après  refroidissement  dans  100  C C 
d’acide  azotique  à 2d°  B:‘;  il  ne  faut  pas  faire  l'inverse.  Chauffée  à 40  ou  d0  * 
cette  solution  ne  donne  aucun  précipité  ; au-dessus,  elle  en  donne  un.  ;i 
moins  qu'on  n’ajoute  une  plus  grande  quantité  d’acide  azotique.  Cette  solu- 
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tion  renferme  environ  O:r,60  d’anhydride  molybdique  par  C.C.;  elle  est  quel- 
quefois désignée  sous  le  nom  de  réactif  de  Sonnenschein.  M.  Moiieau  a étudié 
avec  grand  soin  le  degré  de  concentration,  d’acidité  et  de  température  pour 
que  la  réaction  s'effectuât  dans  de  bonnes  conditions. 

Pour  laver  les  précipités  de  pliospho-molybdate  d’ammoniaque,  on  emploie 
la  solution  suivante. 


Solution  de  molybdatc 100  gr. 

Acide  azotique  à 25°  B' 20  gr. 

Eau  distillée 80  gr. 


G H RO  MATE  (bi)  D’AMMONIAQUE 

CrO7  (AzIP)s  = 252,8 

« Cristaux  d’un  rouge  grenat,  inaltérables  à l’air,  très  solubles  dans  l’eau. 
Chauffés  directement  jusqu’à  présenter  un  point  en  ignition,  ils  continuent 
à brûler  en  donnant  de  l’oxyde  vert  de  chrome  très  volumineux  : chauffés  en 
vase  clos,  ils  sont  décomposés  en  oxyde  de  chrome,  vapeur  d'eau  et  azote.  » 
(Codex  1884.) 


TABLE  ALPHABÉTIQUE  DES  MATIÈRES 


A 

Absorption. 

107 

— des  gaz  par  les  so- 

lides. 

64 

— des  poisons. 

107 

Acerdèse. 

747 

Acides. 

7-10 

— nomenclature. 

10 

Acide  anhydro  - sulfu  - 

rique. 

317 

— arsénieux. 

470 

— arsénio  - molybdi  - 

que. 

591 

— arsènique. 

477 

— azoteux. 

415 

— azotique. 

417 

— — fumant. 

419 

— — officinal. 

420 

— azoto-sulfurique. 

318 

— boracique. 

513 

— borique. 

513 

— bromhydrique. 

372 

— bromique. 

377 

— chlorhydrique. 

347 

— chlorique. 

367 

— chloroxy-carboni- 

que. 

538 

— disulfurique. 

317 

— dithionique. 

307 

— - ferrique. 

794 

— fluo-borique. 

512 

— fiuorhydrique. 

334 

— lluo-silicique. 

560 

— lluo-stannique. 

573 

— glacial. 

322 

— hydro-sulfureux. 

307 

— hydro-chlorique. 

347 

— hypo-azotcux. 

413 

— hypo-bromeux. 

377 

— hypo-chloreux. 

363 

— hypo-iodeux. 

390 

Acide  hypo-phosphoreux.  450 

— hypo-phosphorique.  4 52 

— hypo-sulfureux.  307-308 

— iodcux.  390 

— iodhydrique.  383 

— iodique.  390 

— manganique.  750 

— méta-antimonique.  502 

— méta-arsénique.  477 

— méta-borique.  513 

— méta-phosphorique.  455 

— méta-stannique.  575 

— méta-sulfureux.  307 

— molybdique.  591 

— muriatique.  347 

— nitrique.  417 

— ortho-antimonique.  502 

— ortho-borique.  513 

— or  tho-phosphorique.  458 

— osmique.  725 

— pentathionique.  307 

— per-chlorique.  369 

— per-chromique.  742 

— per-iodique.  390 

— per-manganique.  750 

— phosphatique.  438-452 

— phospho-  molybdi- 

que. 591 

— phosphoreux.  451 

— phosphorique . 456 

— phosphorique  mé- 

dicinal. 463 

— plombique.  646 

— pyro-antimonique.  502 

— pyro-arsénique.  477 

— pyro-phosphorique.  155 

— pyro-sulfurique.  317 

— sélénhydrique.  332 

— sélénieux.  332 

— sélénique.  332 

— stannique.  575 

— sulfhydrique.  297 


Acide  sulfurique. 

— — de  Nordhausen. 

— — fumant. 

— tellureux. 

— tellnrhydrique. 

— tellurique. 

— térébenthino-phos- 
phoreux.  439 

— tétra-thionique. 

— thio-sulfurique. 

— tri-thionique. 

Aciers. 

Actinote. 

Action  de  la  lumière. 
Affinité. 

Agate. 

Aigue-marine. 

Aimant. 

Airain . 

Alambic. 

Albâtre. 

— gypseux. 

— oriental. 

Albastrite. 

Albite. 

Album  græcum. 

Alcali  fluor. 

— volatil. 

— — concret. 
Alcoolates. 

Alliage  de  Darcet.  176- 

— de  Newton. 

— de  Wood. 

Allonges. 

Allophane. 

Almandin. 

Alquifoux.  ' 

Aluminates. 

Alumine. 

— fluo-silicalée. 

— phosphatée  cupri- 


317 

317 

317 

332 

332 


307 

307 

307 

772 

887 

14 

12 

563 

819 

792 

709 

123 

882 

869 

883 

869 

978 

878 

399 

399 

994 

11 

686 

686 

686 

123 

820 

818 

650 

809 

811 

816 


fère. 


816 


998  TABLE  ALPHABÉTIQUE  DES  MATIÈRES 


Aluminite.  81  i 

Aluminium.  806 

Aluns.  943 

— 944 

Alun  calciné.  947 

— d’ammoniaque.  991 

— de  chrome.  947 

— de  Liège.  945 

— de  Paris.  945 

— de  potasse.  944 

— de  roche.  945 

— de  Rome.  944 

Alunite.  944 

Alunogène.  814 

Amalgames.  9-608-656 

Amalgame  de  sodium.  910 

Ambre  jaune.  532 

Améthyste  orientale.  812 

Amiante.  886 

Ammoniaque.  399 

Ammonium.  401-983 

Amphibole.  886 

Analyse.  95 

Analyse  des  eaux  miné- 
rales. 268 

— des  eaux  potables.  252 

— des  gaz.  69 

Andalousite.  817 

Angle  dièdre.  76 

Anglésite.  651 

Anhydrides.  8 

Anhydride  antimonieux.  500 

— antimonique.  502 

— arsénieux.  469 

— arsénique.  477 

— azoteux.  414 

— azotique.  417 

— bismuthique.  689 

— borique.  513 

— carbonique.  539 

— chloreux.  366 

— chloro-chromique.  742 

— chromique.  738 

— dithionique.  307 

— hydro-sulfureux.  307 

— hypo-chloreux.  362 

— hypo-chlorique.  366 

— hypo-iodeux.  390 

— iodique.  390 

— osmique.  725 

— pentathionique.  307 

— périodique.  390 

— permanganique.  750 

— persulfurique.  331 

— phosphoreux.  451 

— phosphorique.  453 

— silici-formique.  562 

— silicique.  063 

— sulfo-carbonique.  553 

— sulfureux.  399 

— sulfurique.  316 


Anhydrique  tétra-thio- 


nique. 

307 

— trithionique. 

307 

An  h yd  ri  te. 

868 

Anode. 

14 

Antagonisme. 

110 

Anthracite. 

530 

Antidote  multiple 

de 

Jeannel. 

116 

Antidotisme. 

110 

Antimoine. 

492 

— cru. 

503 

— diaphorétique  lavé.  961 

Antimoniate  acide  de  po- 

tassium. 

961 

Antimonites. 

501 

Antimoniures. 

500 

A pâli  te. 

339-875 

Aphanite. 

887 

Appareils  à faire  le  vide.  172 

— pour  niveau  constant. 124 

— à rétrogradation. 

183-184 

Appareil  Babo. 

53 

— Bianchi. 

58 

— Blarez. 

125-126 

— Bonnier  et  Mang 

in.  71 

— Boymond. 

69 

— Cailletet. 

60 

— — industriel. 

62 

— — modifié. 

61 

— Coquillon. 

72-73 

— Deleuil. 

60 

— Doyère. 

71 

— Dupré. 

73 

— Frankland  et  Arms- 

trong. 

71 

— Frankland  et  Ward.  71 

— GerhardtetChancel.  69 

— Jfempel. 

73 

— Jean. 

406 

— Kipp. 

53-69 

— Lavaud  de  Lestrade.  54 

— Food. 

71 

— Marsh. 

482 

— Mitscherlich. 

444 

— Orsat. 

72-73 

— Pictet. 

59 

— Pisani. 

53 

— Priestley. 

50 

— Régnault. 

70 

— Rose. 

69 

— Sainte-Claire  Deville.  53 

— Schlœsing. 

71 

— Thomas. 

71 

— TimiriazelT. 

72 

— Wolf. 

63 

Arbre  de  Diane. 

75.608 

— Saturne. 

75.635 

Aréomètre  de  Nicholson.  91 

Argent. 

656 

Argentai. 

592-656 

Argent  amalgamé.  656 

— antimonié.  656 

Argent antimonié sulfuré.  674 

— bromuré.  672 

— corné.  671 

— de  chat.  977 

— d’inquartation.  659 

— fulminant.  671-673 

— ioduré.  672 

— muriaté.  671 

— rouge.  674 

— sulfo-arséniuré.  674 

— sulfuré.  674 

— vif.  592 

— vitreux.  674 

Argile  ocreuse  pâle.  821 

— — rouge.  821 

Argiles.  820 

— effervescentes.  821 

— ferrugineuses.  821 

— fîgulines.  820 

Argiles  fusibles.  820 

— in  fusibles.  820 

— plastiques.  820 

— smectiques.  821 

Argyrisme  chronique.  669 

Argyrithrose.  674 

Argyrose.  674 

Arragonite.  882 

Arséniates.  479 

Arséniate  bi-sodique.  960 

— d’antimoine.  511 

— de  potasse.  959 

— de  soude.  960 

— ferreux.  803 

— monopotassique.  959 

Arsenic.  466 

— amorphe.  466 

Arsénites  de  potasse.  959 

Arséniures.  468 

Asboline.  529 

Asphalte.  520-533 

Ætite.  786 

Atacamite.  710 

Atmolyse.  64 

Atome.  1-29 

Atomes  et  poids  atomi- 
ques. 25 

Atomicité.  32-39 

Attributs.  74 

Augite.  886 

Aurures  d’argent.  577 

Autunite.  736 

Axes  cristallins.  77 

— optiques.  92 

Axe  principal.  77 

Axes  secondaires.  77 

Axinite.  819 

Azotates.  430 

Azotate  d’ammoniaque.  991 

— d’argent.  675 
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Azotate  d’argent  ammo- 


niacal. 

679 

— — mitigé. 

676 

Azotate  bary tique. 

900 

— bismuth  normal. 

689 

— — (sous-). 

690 

— calcium. 

872 

— cobalt. 

732 

— cuivrique. 

718 

— mercureux. 

630 

— — (sous-). 

631 

— tribasique. 

631 

— mercurique. 

631 

— palladium. 

724 

— platine. 

590 

— plomb. 

651 

— potassium. 

953 

— sodium. 

956 

— strontium. 

893 

— uranique. 

734 

Azote. 

392 

— albuminoïde. 

394 

— ammoniacal. 

394 

— nitrique. 

394 

— total. 

394 

Azotites. 

415 

Azotite  de  cobalt. 

732 

— et  de  potas- 

sium. 

732 

— potassium. 

952 

— sodium. 

953 

Azoture  d’hydrogène. 

399 

Azotyle. 

417 

Azur. 

732 

Azurite. 

718 

B 

Bain-marie.  123-126 

-175 

— àniveau  constant.  126 

-127 

Bain  de  sable. 

175 

Balances  et  bascules. 

127 

Balance  à fléau  court, 

128 

— Collot  à pesées  ra- 

pides. 

129 

— Currie. 

129 

— Jolly. 

91 

— Truchot. 

125 

Ballons.  130 

-131 

Barégine. 

266 

Baroscope. 

68 

Baryte. 

898 

— carbonatée. 

901 

Baryte  sulfatée. 

899 

Barytine. 

899 

Baryum. 

894 

Bases. 

7 

Bâtarde. 

151 

Bâtiments  de  graduation. 

914 

Battée. 

577 

Baume  de  soufre  anisé.  294 

Bauxite. 

812 

Becs  d’étain. 

574 

Becs  papillons. 

147 

Berthiérite. 

503 

Béryl. 

819 

Beurre  d’antimoine. 

509 

Bicarbonate  de  potasse.  979 

— de  soude. 

970 

Bichromate  de  potasse.  979 
Biiodure  de  mercure.  620 

Biméta-antimoniate  de 

potasse. 

962 

Bioxyde  d’azote. 

413 

— de  baryum. 

899 

— d’hydrogène. 

280 

— de  manganèse. 

747 

— de  mercure. 

623 

— de  plomb. 

646 

— de  strontium. 

892 

— de  zinc. 

835 

Biphosphate  de  chau 

v.  872 

Bismuth. 

682 

— arsénié. 

682 

— silicaté. 

682 

— telluré. 

682 

Bismuthine. 

689 

Bismuth-ocre. 

688 

Bismuthyle. 

688 

Biseau . 

78 

Bisulfate  de  potasse. 

941 

Bisulfite  de  soude. 

939 

Bisulfure  d’arsenic. 

479 

Bisulfure  de  carbone 

553 

Bisulfure  de  fer. 

796 

Bisulfure  d’hydrogène.  306 

Bitume  de  Judée. 

520-533 

Blanc  d’argent. 

652 

Blanc  de  Hambourg. 

654 

— de  Hollande. 

654 

— de  Krems. 

653 

— de  plomb. 

652 

— de  Venise. 

653 

— de  zinc. 

832-834 

Blanchet. 

190 

Blende. 

835 

Bleu  céleste. 

700-715 

Bleu  de  montagne. 

719 

— soluble  C4B  Poirier.  206 

— Thénard. 

732 

Bloc  de  fonte. 

174 

Bocal. 

142-144 

Bocards. 

754 

Bocardage. 
Bois  silici fiés 

754 

564 

Bol  d’Arménie. 

786- 821 

Boracite. 

514-851 

Borates. 

519 

Borate  d’ammoniaque 

993 

— de  soude. 

963 

Borax. 

963 

Bore.  512 

Boro-borax.  515-964 

Boro-glycérine.  51 

Borure  d’hydrogène.  51 

Botanique. 

Bouchons.  132 

Bournonite.  649 

Brasque.  135 

Braunite.  747 

Briquet  à hydrogène.  215 
Brochantite.  715 

Brome.  370 

— solidifié.  371 

Bromhydrate  d’ammo- 
niaque. 987 

Bromisme.  376 

Bromure  d’ammonium.  987 

lîro  m u re  d’am  m o n i u m e t 

de  rubidium.  906-988 

— d’antimoine.  511 

— baryum.  897 

— bore.  513 

— calcium.  863 

— ferreux.  782 

— lerrique.  783 

— iode.  390 

— lithium.  903 

— magnésium.  845 

— mercure.  618 

— or.  582 

— platine,  589 

— potassium.  919 

— silicium.  562 

— sodium.  923 

— strontium.  891 

— zinc.  832 

Bromures  métalliques.  374 

Bronzes.  709 

Bronze  d’aluminium.  810 

— monétaire  suisse.  728 

Brucelles.  153 

Brucite.  846 

Brûleurs  à gaz.  147 

— de  Berthelot.  147 

— Bunsen.  147 

— Sainte-Claire  De- 

ville.  145 

Burettes  graduées.  170 


Burette  hydrotimétrique.  204 


G 


Cadmies. 

T20 

Cadmium . 

720 

Calamine  blanche. 

839 

— électrique. 

838 

— rouge. 

839 

— terreuse. 

838 

Calcaire  commun. 

881 

Calcédoine. 

564 

tO 
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Calcination. 

Calcium. 

Calomel. 

— à la  vapeur. 
Calomélas. 
Caméléon. 
Camions. 

Candite. 

Captage. 

Capsules. 


Caractères  essentiels. 

74 

— mécaniques. 

93 

minéralogiques. 

74 

organoleptiques . 

93 

— physiques. 

92 

— secondaires. 

74 

Carat. 

524 

Carbonates. 

552 

Carbonate  d’ammoniaque. 

994 

— de  baryum. 

901 

— de  bismuth. 

696 

— calcium. 

880 

— chaux. 

880 

— fer. 

804 

— lithine. 

904 

— magnésie. 

852 

— manganèse. 

751 

— monosodique. 

970 

— plomb. 

652 

— potasse. 

965 

— saturé. 

966 

— potassium. 

965 

— sodium. 

968 

— soude. 

968 

— strontiane. 

893 

— zinc. 

838 

Carbone. 

520 

— asymétrique. 

40 

— cristallisé. 

522 

Cassitèrite. 

574 

Cassure. 

94 

Castine. 

755 

Cathode. 

14 

Célestinc. 

892 

Cendres-bleues.  716 

-719 

— vertes. 

719 

Cérésine. 

533 

Cérium. 

840 

Cèruse. 

652 

Césium. 

906 

Ceylanite. 

853 

Chaleur. 

12 

— atomique. 

43 

— moléculaire. 

43 

— spécifique. 

32 

Chalkopyrite. 

713 

Chalkosine. 

713 

Chalumeau. 

149 

— Drummond. 

149 

Chapiteau. 

123 

Charbon  de  bois. 

525 

Charbon  de  cornue.  530 

— de  gaz.  530 

— de  sucre.  530 

— platiné.  585 

Charbons  amorphes.  525 
Chauffage.  174 

Chausse.  190 

Chaux.  863 

— arséniatèe.  875 

— carbonalée  lente.  883 

— magnésifère.  883 

— prismatique.  882 

— rhomboédrique.  880 

— délitée.  864 

— éteinte.  864 

— lluatée.  860 

— hydratée.  864 

— phosphatée.  875 

— silicatée.  886 

— sodée.  202 

— sulfatée  anhydre.  868 

— — hydratée.  869 

— titano-silicatée.  885 

— tungstatée.  885 

— vive.  863 

Chimie.  2-3 

Chloracides.  11 

Chloramiduremercureux.  611 
Chlorates.  368 

Chlorate  de  baryum.  900 

— de  potasse.  949 

— de  soude.  952 

Chlore.  341 

Chlorhydrate  d’ammo- 
niaque. 518-985 

Chlorhydrine.  573 

Chlorite.  856 

Chloro-aurate  de  soude.  918 
Chloro-bases.  11 

Chloro-iodure  de  mercure.  622 
Chlorométrie.  364 

Chloro-platinate  d’am- 
moniaque. 589 

— — de  potasse.  912 

Chloro-sels.  11 

Chlorure  ammoniaco- 

mercuriel  soluble.  617 

— — mercurique.  617 

— antimonieux.  509 

— antimonique.  511 

— aureux.  581 

— aurique.  581 

— cuivreux.  710 

— cuivrique.  710 

— d’aluminium.  811 

— d’ammonium.  985 

— d’argent.  671 

— d’arsenic.  481 

— d’azote.  430 

— de  baryum.  896 

— de  bismuth.  687 


Chlorure  de  bore. 

513 

— de  calcium. 

861 

— de  carbone. 

533 

— de  chaux. 

867 

— de  chrome. 

736 

— de  chromyle. 

742 

— de  cobalt. 

732 

— de  lithium. 

903 

- de  magnésium. 

844 

— de  manganèse. 

746 

— de  nickel. 

729 

— de  palladium. 

724 

— de  platine. 

588 

— — et  d’ammonium. 

, 589 

— de  plomb. 

642 

— de  potassium.  911 

-948 

— — et  de  platine. 

912 

■ — de  sodium. 

913 

— de  soude. 

948 

— de  soufre. 

369 

— de  stibyle. 

510 

— de  strontium. 

891 

— de  zinc. 

830 

— d'iode. 

389 

— d’or. 

581 

— — et  de  sodium. 

918 

— ferreux. 

776 

— ferrique. 

778 

— ferroso-ammoniacal.  777 

— mercureux. 

608 

— mercurique. 

612 

— phosphoreux. 

449 

— phosphorique. 

449 

— plalineux. 

588 

— platinique. 

588 

— sous-aureux. 

581 

— stanneux. 

573 

‘ — stannique. 

573 

Chlorures  décolorants. 

363 

- — métalliques. 

359 

Choléra  stibié. 

497 

Chromate  bipotassique. 

979 

— d’ammoniaque. 

996 

— de  plomb. 

655 

— de  potassium. 

979 

— jaune. 

979 

— rouge. 

979 

Chromâtes. 

740 

Chrome. 

735 

Chrysocolle. 

963 

Chrysolithe.  854-875- 

-911 

Chrysoprase. 

564 

Cinabre. 

626 

— d’antimoine. 

506 

Cire  minérale. 

533 

Citrate  d’ammoniaque. 
Classification  atomique 

205 

des  métaux. 

5 

— de  Dumas. 

3 

— des  eaux  minérales. 

260 

— de  Mendeleef. 

5 

173 

857 

609-610 

609-610 

609 

980 

846 

853 

262 

133 
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Classification  de  Thénard 

— des  poisons. 

Clivage. 

Cobalt. 

— arséniuré. 

— gris. 

Cobaltide. 

Cobaltine. 

Cobalt  sulfo-arséniuré. 

— sulfuré. 

Cobolt. 

Cobolus. 

Cochenille. 

Coefficient  d’abaissement 
du  point  de  solidi- 
fication. 

— de  partage. 

— de  solubilité. 
Cohésion. 

Cohobation. 

Coke. 

Colatures. 

Colcothar. 

Col  de  cygne. 

Col  droit.  142 

Colloïdes. 

Collyrite. 

Colophonite. 
Colorimètres. 
Combustibles  gazeux. 

— liquides. 


. 4 
111 

77 

730 

730 

730 

730 

730 

730 

730 

467 

730 

206 


— minéraux. 

— solides. 

Communication  des  piè- 
ces de  procédure. 
Composés  ammoniés  du 
platine. 

— azotés  de  l’or. 

— binaires. 

— hydrogénés. 

— — acides. 

— — du  phosphore. 

— — neutres. 

— nitrosés. 

— oxygénés. 

— — de  l’antimoine. 

— — de  l’arsenic, 

— — de  l’azote, 

— — du  brome. 

— — du  chlore. 

— — du  phosphore. 

Concentration. 
Conclusions.  120 

Conductibilité. 
Congélation. 

Conservation  des  gaz. 
Conserve.  142- 

Convertisseur  Bessemer. 
Copal  fossile. 

Cordiérite.  • 

Corindon. 


24 

351 

62 

12 

183 

530 

190 

787 

123 

-144 

181 

820 

818 

528 

147 

145 

530 

145 

113 

589 

583 

7-9 

10 

10 

447 

10 

414 

9 

500 

469 

411 

377 

362 

449 

188 

-122 

92 

176 

57 

■144 

772 

520 

855 

811 


Cornaline. 

Cornues. 

Corps  binaires. 

— composés. 

— dimorphes. 

— électro-négatifs. 

— — positifs. 

— isomorphes. 

— neutres. 

— polymorphes 

— quaternaires. 

— simples. 

— — de  l’économie 

— ternaires. 
Cotunnite. 

Couleur. 

Coupellation. 

Couperose  blanche. 

— bleue. 

Couronnements  pour  brû 
leurs  à gaz. 

Covelline. 

Craie. 

— de  Briançon. 
Creusets. 

Cri  de  l’étain. 

Cristal  de  roche. 
Cristallisation. 
Cristallisoirs. 
Cristallographie. 
Cristalloïdes. 

Cristal  minéral. 

Cristaux  des  chambres 
de  plomb. 

— oblitérés. 

— de  soude. 

Crocoïse. 

Crocus. 

— metallorum. 
Croisette. 

Crookésite. 

Cryogène. 

Cryoscopie. 

Cryolithe. 

Cube. 

— pyramidé. 
Cucurbite. 

Cuivrage. 

Cuivre. 

— de  cémentation. 

— gris. 

— noir. 

Cuivre  panaché. 

pyritcux. 
rosette. 

Cuprite. 

Curcuma. 

Cuve  à eau. 

à mercure. 

Cyanite. 


564 
132 

7 
3 

91 
14 

14 
91 

8 
91 

7 
3 

MO 
7 

642 

93 

657-662 

837 


714 

147 
714 
882 
854 

134 
569 
563 

75-176 

135 
75 

181 

954 


318 

90 

969 

655 

492 

505 

818 

841 

549 

24 

339 

83 

83 

123 

709 

697 

697 
713 

697-698 

713 

713 

698 

714 
207 

55 

56 
817 


I) 


Décantateur  de  Berquier.  179 
Décantation.  277 

Décoction  * 197 

Décrépitation.  179 

Dégénérescence  grais- 
seuse. 443 

Dendrites.  90 

Densité.  91 

— moléculaire.  23 

Dérivation.  78 

Description.  121 

— des  cristaux.  79 

Dessiccateurs.  136 

Dessiccation.  J 80 

— des  gaz.  55 

Destruction  des  substan- 
ces organiques.  117 

Détente.  58 

Détermination  de  la  solu- 
bilité. 196 

Deuto-iodure  de  mercure.  620 
Diallogite.  751 

Dialyse.  181 

Dialyseurs.  137 

Diamant.  522 

— d’Alençon.  563 

Diamants  de  nature.  523 

Diaspore.  812 

Dichroïte.  855 

Dichromate  de  potas- 
sium. 979 

— de  sodium.  980 

üidodécaèdre.  85 

Diffusion  colloïdale.  64 

— des  gaz.  64 

Digestion.  197 

Dihexaèdre.  85 

Dimorphisme.  91 

Dioctaèdre.  87 

Diopside.  886 

Diorites.  887 

Dissymétrie  moléculaire.  40 
Discussion.  122 

Dissociation.  13 

Disthène.  817 

Dithionyle.  307 

Distillation.  181 

— dans  le  vide.  J84 

— fractionnée.  184 

— — dans  le  vide.  184 
Division  des  matières 

pour  l’analyse.  115 

Dodécaèdre  pentagonal.  84 

— rhomboïdal.  83 

Dolomie.  849-852-883. 

Dorure.  581 

Dosage  des  matières  or- 
ganiques dansl’eau.  255 
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Poses  rasoriennes. 

469 

Ductilité. 

93 

Pureté. 

92 

E 


Eau  amidonnée. 

202 

— forte. 

417 

— gazeuse  oxygénée. 

226 

— infertile. 

234 

— oxy-azotique. 

412 

— oxygénée. 

280 

— ozonisée. 

285-982 

— régale. 

420 

— sullocarbonée. 

555-556 

Eaux  bicarbonatées. 

267 

— bleues. 

276 

— calcaires. 

276 

— chlorurées. 

267 

— de  cristallisation. 

236 

— d’égout. 

258 

— de  Javelle. 

918 

— ferrugineuses. 

268 

— industrielles. 

276 

— météoriques. 

234 

— minérales. 

259 

— potables. 

237 

— séléniteuses. 

276 

— sulfatées. 

267 

— sulfurées. 

266 

— telluriques. 

234 

— vertes. 

276 

Ebullition . 

185 

Échelle  de  Molis. 

92 

Éclat. 

94 

Écume  de  mer. 

855 

Effusion  des  gaz. 

64 

Égrisée. 

523 

Éjecteurs. 

172 

Élasticité. 

93 

Électricité 

14-92 

Élément  zinc-cuivre. 

203 

Élimination . 

109 

— des  poisons. 

109 

Embolite. 

671 

Émeraude. 

819 

— orientale. 

812 

Émeri. 

812 

Emploi  des  eaux  miné 

- 

raies. 

272 

Empoisonnement. 

107 

— par  les  gaz. 

119 

Entonnoirs. 

138 

Épidote. 

819 

Épigénies. 

91 

Éponge  de  platine. 

585 

— platinée. 

585 

Éprouvettes. 

139 

— à gaz. 

55 

— — recourbées. 

56 

Eprouvettes  à dessécher 
les  gaz.  55 

Équivalents.  17 

Erbue.  756 

Érythrine.  730 

Espèces  minérales.  74 

Esprit  de  nitre.  417 

— de  sel.  347 

— — ammoniac.  399 

Essai  à la  pierre  de  touche.  663 
Essais  préliminaires.  114 
Essorage.  186 

Essoreuse.  186 

Étain.  569 

— de  bois.  575 

— fin.  572 

Étamage.  572 

Étamine.  190 

Etat  gazeux.  2 

— liquide.  1 

— naissant.  15 

— radiant.  2 

— solide.  1 

État  sphéroïdaU  235 

Éthiops  antimonial  de 

Malouin.  628 

— martial.  793 

— minéral.  626 

Étuves.  140 

Etuve  de  Frémy.  187 

Euchlorine.  367 

Eudiomètres.  67 

Eudiomètre  de  Bunsen.  70 

— ltiban.  67 

Évaporation.  186 

— spontanée.  187 

Exanthalose.  941 

Exitèle.  500 

Expansibilité.  2 

Expertise.  112 

Exposé  de  la  théorie  ato- 
mique. 19 

Exposé  des  faits.  121 

Expression.  112 


F 

Faces  plagièdres. 

86 

Fahlerz. 

711 

Feldspaths. 

977 

Feldspath  apyre. 

817 

— vitreux. 

978 

Fer. 

753 

— blanc. 

775 

— carbonyle. 

759 

— chromé. 

753-735 

— Collas. 

765 

— de  Bischofî. 

765 

— de  Henry. 

765 

Fer  du  Tyrol. 

765 

— galvanisé. 

776 

Ferments. 

15 

Fer  micacé. 

785 

— natif. 

753 

— organique. 

768 

— oxydé  concrétionné.  786 

— — terreux. 

786 

— oxydulé  d’Ilaiiy. 

792 

— passif. 

420 

— réduit  par  l’électri- 

cité. 

756 

— réduit  par  l’hvdro- 

gène. 

756-765 

Ferro- manganèse. 

745 

Fer  silicaté. 

753 

— spathique. 

804 

— spéculaire. 

786 

— sulfuré  blanc. 

796 

— — jaune. 

796 

— zingué. 

776 

Filtration. 

188 

Filtres. 

188 

Filtre  André. 

247 

— Chamberland. 

245-246 

— Maignen. 

248 

— Munktell. 

190 

— Picard . 

189 

— presse. 

189 

— Rioufîe. 

189 

Flacons. 

142 

— de  Durand. 

52 

— de  Wolf. 

53-144 

Flacon  pour  hydrotimé- 

trie. 

204 

Fleurs  argentines  d’anti- 

moine. 

501 

— martiales  ammonia- 

cales. 

777 

— de  soufre. 

292 

— de  zinc. 

832 

Flexibilité. 

93 

Flos  ferri.' 

883 

Fluatation. 

562 

Fluates. 

562 

Fluate  d’alumine. 

817 

— de  zinc. 

839 

Fluo-aluminates. 

810 

Fluor. 

333 

Fluorescence. 

93 

Fluorine. 

339-860 

Fluorhydrate  d’ammonia- 

que. 

985 

Fluorures. 

339 

Fluorure  d’aluminium.  810 

— et  de  sodium.  911 

— d’ammonium. 

985 

— d’antimoine. 

511 

— de  bore. 

512 

— de  calcium. 

860 

— de  silicium. 

560' 
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Fluorure  de  silicium  et 

Goniomètres. 

76 

Hydro-carbonate  de  cui 

- 

de  sodium. 

911 

Goniomètre  de  Cabinet. 

77 

vre. 

718 

— de  sodium. 

910 

Goniomètre  de  Garengeo' 

. 76 

Hydro-carbon,  de  plomb 

652 

Fluo-silicates. 

561 

— de  M'ollaston. 

77 

Hydrogène. 

213 

Fluo-silicate  d’alumine. 

817 

Goulot.  14‘ 

2-144 

— antimonié. 

499 

— de  soude. 

911 

Goût. 

94 

— arsénié. 

467 

— de  zinc. 

839 

Graphite. 

524 

— basique. 

7 

Fluo-siliciures. 

561 

Graphitiles. 

524 

— phosphoré. 

447 

Flux  noir. 

650 

Gras  de  cadavre. 

113 

— ■ silicié. 

559 

Foie  d’antimoine. 

505 

Grenat. 

818 

— sulfuré 

297 

— de  soufre. 

934 

Grès. 

563 

Hydrogenium. 

216 

— — calcaire. 

866 

Grillage. 

173 

llydrophane. 

565 

Fonte.  770 

-771 

Grille  à analyses.  145-146 

Hydrotimétrie. 

278 

Force  catalytique. 

15 

— à gaz. 

148 

Hydrure  de  cuivre. 

709 

Forme  de  la  molécule  in- 

Grisoumètre. 

67 

Hypersthène. 

886 

tégrante. 

77 

Grossulaire. 

818 

Hypo-azotide. 

416 

— dominante. 

79 

Groupements  coralloïdes. 

90 

Hypobromite  de  soude. 

936 

— primitive. 

77 

Grunstein. 

887 

Ilypobromites. 

377 

— secondaire. 

79 

Guano. 

993 

llypochloride. 

366 

Formes  dues  au  retrait. 

91 

Gypse. 

869 

Ilypochloriles. 

363 

— fermées. 

79 

Ilypochlorite  de  chaux. 

867 

— nodulaires. 

90 

— de  potasse. 

948 

— ouvertes. 

79 

II 

— de  soude. 

948 

— secondaires. 

77 

Hypophosphates. 

453 

F ormules. 

42 

Happement  à la  langue. 

94 

Hypophosphiles. 

450 

Formule  d’usage. 

121 

Harmonica  chimique. 

215 

Ilypophosphite  de  chaux. 

879 

— et  renseignements. 

202 

Harmophane. 

812 

— de  soude. 

957 

Four  à pyrites. 

319 

llaussmanite. 

747 

Ilyposulfites. 

308 

— Leclerc  et  Fourqui- 

Haut  fourneau. 

756 

Ilyposulfite  de  sodium. 

937 

gnon. 

149 

Ilayésine. 

514 

— — et  de 

Fourneaux, 

145 

Hédenbergite. 

886 

bismuth. 

938 

— à gaz. 

148 

Hélianthine. 

207 

Fromage. 

135 

Héliotrope. 

564 

Fumigation  guytonienne. 

342 

Hématite. 

786 

I 

Fusibilité. 

91 

Hémiédrie. 

82 

Fusion. 

191 

Hémitropie. 

90 

Idcorase. 

818 

Heulandite. 

976 

Idrialine. 

626 

Hexachlorure  de  silicium. 

562 

Incrustation. 

91 

G 

Hexa-tétraèdre. 

83 

Infusion. 

197 

Hornblende. 

887 

Intermédiaires  gazeux. 

175 

Gâchage. 

870 

Hornstein  fusible. 

978 

Intoxications  profession- 

Galène. 

648 

— infusible. 

978 

nelles. 

121 

Galets. 

563 

Houille. 

531 

Iode. 

378 

Galléine. 

207 

Huile  de  tartre  par  défail- 

Iodhydrate d’ammonia- 

Garniérite. 

726 

lance. 

965 

que. 

988 

Gaz. 

49 

— de  vitriol. 

317 

Iodisme.  382-388 

— de  Gingembre. 

448 

Humage. 

275 

lodure  d’aluminium. 

811 

— hilarant. 

411 

Humboldite. 

520 

— d’ammonium. 

988 

Gazomètre  à cloche. 

57 

Hyacinthe  de  Compos telle.  563 

— d’antimoine. 

511 

— de  Régnault. 

57 

Hydracides. 

10 

— d’arsenic. 

481 

Genèse  des  éléments. 

5 

Hydrargillite. 

812 

— d’azote. 

431 

Géologie. 

2 

Hvdrargyre. 

592 

— de  baryum. 

898 

Gibbsiste. 

812 

Hydrates. 

11 

— de  bismuth. 

687 

Giobertite. 

852 

Hydrate  de  fer  gélatineux. 

788 

— ■ de  cadmium. 

722 

Glairine 

266 

— de  magnésie. 

848 

— de  calcium. 

863 

Glaswole. 

191 

— de  potasse. 

927 

— de  chlorure  mercu- 

Glauconie. 

856 

— de  soude. 

932 

reux. 

622 

Glucosates. 

11 

Hydrates  siliciques. 

565 

— de  lithium. 

903 

Gœthite. 

787 

Hydrate  silici-oxalique. 

562 

— de  manganèse. 

746 

Gommo-  phosphate  de 

Hydro-carbonate  de  ma- 

—  de  platine. 

589 

chaux. 

875 

gnésie. 

852 

— de  plomb. 

644 

1001 
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lodure  de  potassium. 

923 

— et  de 

mercure. 

622 

— de  silicium. 

562 

— de  sodium. 

927 

— de  strontium. 

892 

— ferreux. 

783 

— mercureux. 

018 

— mercurique. 

620 

Iodures  métalliques. 

384 

lolite. 

856 

Irisation. 

93 

Isomorphisme. 

91 

Itacolumite. 

522 

J 


Jade. 

887 

— oriental. 

887 

Jais. 

532 

Jaspes. 

564 

Jaune  de  Cassel. 

643 

— de  Paris. 

643 

— de  Turner. 

643 

— de  Vérone. 

643 

— minéral. 

643 

K 

Kaolin. 

820 

Karabé. 

532 

Kérargyre. 

671 

Kérasine. 

643 

Kermès. 

506 

Kieselgurt. 

248 

Klaprothine. 

816 

Koboldine. 

730 

Kobolt. 

730 

Kupfernickel. 

726 

L 

Labradorite. 

978 

Lacmoïde. 

207 

Lagoni. 

514 

Laine  philosophique. 

832 

Laitons. 

830 

Lampe  à alcool. 

145 

Lampe  philosophique.  215-586 

Lapis  lazuli. 

975 

Laques. 

814 

Lavage. 

192 

— des  gaz. 
Lazulite. 

54 

975 

Leberkise. 

795 

Lecture  des  volumes 

ga- 

zeux. 

68 

Lépidolithe. 

902-977 

Lessive  des  savonniers.  932 

Leucone. 

562 

Lherzolite.  854 

Lignite.  532 

Limes.  150 

Limonite.  786 

Lingotières.  151 

Liquéfaction.  191 

— et  solidification  des 

gaz.  57 

Liqueur  de  bismuth.  695 

— des  cailloux.  974 

— de  Labarraque.  948 

— de  Libavius.  573 

— de  Wanklyn  et  Chap- 

man n.  204 

— liydrotimétrique.  203 

— normale.  96 

— N/10,  N/100.  96 

Litharge.  645 

— rouge.  645 

Lithine.  904 

Lithium.  902 

Lixiviation.  197 

Localisation.  108 

Loi  d’Avogadro  et  d’Am- 

père.  19 

— des  chaleurs  spéci- 

fiques. 43 

— de  ballon.  15-63 

— de  Dulong  et  Petit.  43 

— de  Faraday.  14 

— de  Gay-Lussac.  16 

— de  Henry.  62 

— de  Mariè-Davy.  232 

— Mariotte.  57 

— Rabuteau.  109 

— rationalité  des  axes.  79 

— des  proportions  mul- 

tiples. 15 

— symétrie.  82 

— du  pouvoir  toxique 

des  métaux.  109 

Lotion.  192 

Lumière.  13 

Lune  cornée.  671 

Lydienne.  564 

M 

Macération.  197 

Machine  àpercerles  bou- 
chons. 132-133 

Macle.  817 

Macles.  90 

Magistère  de  bismuth.  690 
Magistères.  885 

Magnésie.  845 

— aluminatée.  853 

— blanche.  852 

— boratée.  851 

— hydratée.  846-848 

— hydro-carbonatée.  852 


Magnésie  silicatée.  853 

Magnésite.  855 

Magnésium.  842 

Magnétisme.  92 

Magnétite.  792 

Maillechort.  728 

Malachite.  719 

Malléabilité.  93 

Manganates.  750 

Manganèse.  743 

— silicaté.  743 

— tungstaté.  743 

Manganite.  747 

Manipulations  sur  les 

gaz.  65 

Marais  salants.  915 

Marbres.  882 

Marbre  bleu  de  Wurtem- 
berg. 869 

— de  Bergame.  869 

Marcassite.  790 

Marnes.  820 

— argileuses.  821 

Massicot.  645 

Mata-fuegos.  549 

Matière  perlée  de  Ker- 

kringius.  962 

Matras.  132 

— d’essayeur.  131 

Mélanges  réfrigérants.  176 
Mélanite.  818 

Mellate  d’alumine.  520-532 
Mellite.  520-532 

Mercure.  592 

— doux.  609 

— hépatique.  626 

— natif.  592 

— soluble  d’Hahne - 

mann.  631 

— soluble  de  Masca- 

gni.  623 

Mèsotype.  976 

Mesureur  Dupré.  395 

Méta-éléments.  5 

Métalloïdes.  3 

Mètalumine.  813 

Métaphénylène-diamine.  208 
Méta-phosphate  de  soude.  958 
Méta-sulfites.  307 

Méta-sulfïte  de  sodium.  939 
Métaux.  3 

Météorites.  753 

Méthode  catalane.  755 

— des  décroissements.  78 

— plans  tangents.  78 

— troncatures.  78 

Micas.  976 

Micrococcus  punctiforme.  417 
Mine  de  cuivre  vitreux.  713 
Mine  orange.  647 

Minerai.  74 
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Minéral.  74 

Minéralogie.  74 

Minium.  (347 

Mispikel.  797 

Mixture  citro- magné- 
sienne. 205 

— magnésienne.  205 

Molécule.  |_25 

— intégrante.  7g 

Molybdate  d’ammonia- 

lP<e.  995 

Molybdène.  591 

Monosulfure  d’ammo- 
nium. 989 

— de  calcium.  865 

— potassium.  933 

— sodium.  933 

Mort-aux-rats.  901 

Mortiers.  152 

Monstruosités.  90 

Moulage.  91 

Mousse  de  platine.  585 

Muriacite.  869 

Muriate  oxygéné  de  po- 
tasse. 949 


N 


Naphtol  et  benzine.  208 

Narration.  121 

Natrolite.  976 

Néphrite.  887 

Nickel.  726 

— arsénical.  726 

— arséniuré.  726 

— carbonyle.  727 

Nickelage.  729 

Nickeline.  726 

Nigrine.  792 

Nihil  album.  832 

Nitrate  d’argent.  675 

— de  potasse.  953 

— soude.  956 

Nitre.  953 

— cubique.  956 

Nitrières  artificielles.  417 

Nitrification.  417 

Nitrile.  417 

Nitro-sulfures.  414 

Nitro-sulfure  de  fer.  797 

Nitrosyle.  414 

Noir  animal.  527 

— de  fumée.  529 

— platine.  585 

Nomenclature.  8 

Notation  minéralogique.  79 

Notes  diverses.  120 

Notions  et  lois  diverses.  12 


ALPHABÉTIQUE 

DES  M 

O 

Oblention  des  gaz. 

49 

Ocre  jaune. 

822 

— rouge. 

822 

Octaèdre. 

83 

— alterne. 

87 

— carré. 

87 

— ortho-rhom  bique.  88 

— pyramidé. 

84 

— rectangulaire  droit.  88 

Odeur. 

94 

Œil-de-chat. 

563 

Oligiste. 

785 

— écailleux. 

785 

Oligoclase. 

978 

Olivine. 

854 

Onyx. 

564 

— d’Algérie. 

883 

Oolithes. 

90-882 

Opale. 

565 

Opérations. 

173 

Or. 

577 

Orangé  3 de  Poirier. 

207 

Or  d’affinage. 

578 

Or  de  chat. 

977 

Or  fulminant. 

581 

Or  gris. 

776 

— mussif. 

576 

Orpiment. 

480 

— du  commerce, 

481 

Orpin  jaune. 

481 

— rouge. 

480 

Or  potable. 

582 

Orthose. 
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Terres  comestibles. 

Terre  sigillée. 

Terre  verte  de  la  craie. 
Terrines. 

Tet  à gaz. 

Tétraborate  disodique. 
Tétrachlorure  de  sili- 
cium. 

Tétraèdre. 

Tétraoxyde  d’antimoine. 
Texture. 

Thalline. 

Thallium. 

Théorie  atomique. 

Théorie  de  Crookes. 
Théorie  de  Lebel. 

Théorie  de  Van’t  IIolT. 
Thermochimie. 

Thénardite. 

Thionyle. 

Tinckal.  54 

Tôle. 

Topaze. 

Topaze  de  l'Inde. 

Topaze  orientale. 


110 


419 


349 


458 


321 

374 

915 

854 

940 

206 

207 

209 

811 

332 

332 

93 

714 

13 

121 

532 

821 

822 

975 

822 

821 

566 

821 

822 

821 

975 

164 

56 

963 


562 
84 
503 
94 
841 
841 
19 
5 

42 
42 
44 
941 
307 
4-963 
758 
816 
563 
812 
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Toucher.  94 

Toupies.  486 

Tourbe.  532 

Tour  de  Gay-Lussac.  3 j 9 

Tour  de  Glover.  318-320 
Tourmaline.  819 

Tournesol.  209 

Toxicologie.  407 

Toxicologie  de  l’arsenic.  485 
Toxicologie  des  acides.  326 
Traitement  des  empoi- 
sonnements. 442 

Traitement  général  d’un 
empoisonnement.  142 
Tranformalion  des  for- 
mules. 39 

Transfusion.  64 

Transparence.  94 

transpiration  capillaire.  64 
Trapézoèdre.  84 

Trémolite.  886 

Tri-bromure  d’or.  582 

Tri-chloro-silici-mercap- 
tan. 

1 ri-chlorure  d’antimoine. 
Tridymite. 

Triphylline. 

Triplite. 

Tripoli. 

Tri-sulfure  d’arsenic. 

Tri-sulfure  de  potassium. 
Tri-sulfure  de  sodium. 

Trompes. 

Trompe  soufflante. 

Trôna. 

Troncature. 

Tropœoline  00. 

Tube  à dessiccation. 

Tube  de  Cloez. 

Tube  de  Faraday. 

Tube  de  Liebig. 

Tube  de  Mistcherlich. 

Tube  de  Mohr. 

Tube  de  Schlœsing. 

Tube  desséchant  de 
Schlœsing. 

Tubes  en  caoutchouc. 

Tube  en  verre. 

1 ube  Lebel  et  Hennin ger. 
Turbines. 

Turbith  minéral. 

Turbith  nitreux. 

Turgite. 

Turquoise. 


562 
509 

563 
902 
801 
566 
480 

934 

935 
172 
163 
970 

78 

207 

180 

54 

58 

54 

54 

54 

54 


Tuthie. 


Ulmite 

Uranium. 


55 

167 

166 

182 

186 

629 

631 

787 

816 

834 


U 


532 

732 


64 
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TABLE  ALPHABETIQUE  UES  MATIERES 


Uranyle. 

733 

Vert  Guignet. 

738 

Webstérite. 

814 

Urao. 

970 

Vermeil. 

818 

Withérite. 

901 

Vermillon. 

627 

Wolfram. 

743 

V 

Vermillon  d’antimoine.  506 

Vert  minéral. 

718-719 

Valence. 

32 

Vert  perroquet. 

718 

X 

Vaporisation. 

201 

Vert  soluble. 

974 

Variétés  minérales. 

74 

Vert  suisse. 

718 

Xanthates. 

555 

Vases  à filtration. 

167 

Yésuvienne. 

818 

Vases  à précipité. 

167 

Violet  d’aniline. 

211 

Vases  à réaction. 

167 

Vitriol  blanc. 

837 

Y 

Vase  de  Mariotte. 

125 

Vitriol  bleu. 

714 

Vases  en  verre. 

171 

Vitriol  de  Chypre. 

714 

Yu. 

887 

Vases  gradués. 

168 

Vitriol  mixte  de  Chypre.  716 

Vases  jaugés. 

168 

Vitriol  de  Salzbourg. 

716-798 

Verres  à expériences. 

168 

Vitriol  1 aigle. 

716 

Z 

Verre  d’antimoine. 

505 

Vitriol  de  Vénus. 

714 

Verre  filé. 

190 

Vivianite. 

801 

Zigueline. 

711 

Vert  de  Brunswick. 

711 

Voltamètre  Renard. 

219 

Zinc. 

823 

Vert  de  gris. 

699-719 

Vomissements. 

113 

Zinc  hydro-carbonaté. 

838 

Verres  de  montre. 

193 

Zinc  hydro-silicaté. 

838 

Vert  de  Montagne. 

719 

Zincile. 

823 

Vert  de  Rinmann. 

732-827 

W 

Zinc  silicalé. 

838 

Vert  de  Scheele. 

716-718 

Zinkénite. 

503 

Vert  dé  Schweinfurt. 

718 

Wagnérite. 

339 

Zoologie. 

2 

Vert  émeraude. 

738 

Wavellit 

339-816 

Zorgite. 

331 

CATALOGUE 


D E 

LIVRES  SUR  LA  CHIMIE 

PUBLIÉS  PAR 

LA  LIBRAIRIE  POLYTECHNIQUE,  BAUDRY  ET  Cilî 

lo,  RUE  DES  SAINTS-PÈRES,  A PARIS 


Le  catalogue  complet  est  envoyé  sur  demande. 


Histoire  île  la,  chimie. 

Histoire  de  la  chimie.  I.  Histoire  de  grandes  lois  chimiques.  — II.  Histoire 
des  métalloïdes  et  de  leurs  principaux  composés.  — III.  Histoire  des  métaux  et 
de  leurs  principaux  composés.  — IV.  Histoire  de  la  chimie  organique,  par 
R.  Jagnaux.  2 volumes  grand  in-8°,  contenant  plus  de  1 500  pages  . . 32  fr 

Aide-mémoire  du  chimiste. 

Aide-mémoire  du  chimiste.  Chimie  inorganique,  chimie  organique,  documents 
chimiques,  documents  physiques,  documents  minéralogiques,  etc.,  etc.,  par 
R.  Jagnaux.  1 beau  volume  contenant  environ  1 000  pages,  avec  figures  dans  le 
texte,  solidement  relié  en  maroquin 15  fr. 

Vade-Mecum  du  fabricant  de  produits  chimiques. 

Vade-mecum  du  fabricant  de  produits  chimiques,  par  le  Dr  G.  Lunge,  profes- 
seur de  chimie  industrielle  à l’École  Polytechnique  fédérale  de  Zurich,  traduit 
de  l'allemand  sur  la  2°  édition  par  V.  Hassreidter  et  Prost,  chimistes-indus- 
triels. 1 volume  in-12,  avec  figures  dans  le  texte,  relié 7 fr.  50 

Chimie  appliquée  à l’industrie. 

Traité  de  chimie  appliquée  à l’industrie,  par  Adolphe  Renard,  docteur  ès 
sciences,  professeur  de  chimie  appliquée  à l’École  supérieure  des  sciences  de 
Rouen.  1 volume  grand  in-8°,  avec  225  figures  dans  le  texte 20  fr. 

Analyse  chimique. 

Traité  d’analyse  chimique  des  substances  commerciales,  minérales  et  orga- 
niques, par  R.  Jagnaux.  1 volume  grand  in-8°,  avec  figures  dans  le  texte. 

20  fr. 

Analyse  chimique. 

Tableaux  d’analyse  chimique  minérale  d’après  Frénésius,  par  C.  Desmazures. 
11  tableaux  figuratifs  renfermés  dans  un  carton 20  fr. 
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Méthodes  de  travail  pour  le  laboratoire. 

Méthodes  de  travail  pour  les  laboratoires  de  chimie  organique,  parle  Dr  Lassar 
Cohn,  professeur  de  chimie  à l’université  de  Kœnigsberg,  traduit  de  l’allemand 
par  E.  Ackermann,  ingénieur  civil  des  mines.  1 volume  in-12,  avec  ligures  dans 
le  texte,  relié 7 fr.  50 

Docimasie. 

Docimasie.  Traité  d’analyse  des  substances  minérales,  par  Rivot,  ingénieur 
en  chef  des  mines,  professeur  de  docimasie  à l’École  des  mines  de  Paris.  2e  édi- 
tion. 5 volumes  grand  in-8° 50  fr. 

Matières  colorantes  artificielles. 

Traité  pratique  des  matières  colorantes  artificielles  dérivées  du  goudron  de 
houille,  par  A.-M.  Villon,  ingénieur  chimiste.  1 volume  grand  in-8°,  avec 
figures  dans  le  texte 20  fr. 

Matières  colorantes. 

Traité  des  matières  colorantes,  du  blanchiment  et  de  la  teinture  du  coton, 
suivi  du  dégommage  et  de  la  teinture  de  la  ramie  ou  china-grass,  par  Adolphe 
Renard,  docteur  ès-sciences  physiques,  professeur  de  chimie  à l'École  supé- 
rieure d’industrie  de  Rouen,  i volume  in-8°,  avec  figures  dans  le  texte  et  un 
album  de  83  échantillons 20  fr. 

Teinture  des  soies. 

Traité  de  la  teinture  des  soies,  précédé  de  l’histoire  chimique  de  la  soie  et  de 
l'histoire  de  la  teinture  de  la  soie,  par  Marius  Moyret.  1 volume  in-8°.  20  fr. 

Teinture  et  impression. 

Traité  pratique  de  teinture  et  d’impression.  Teinture  et  impression  des  tissus 
et  des  écheveaux  de  coton,  de  fil,  desoie,  de  laine,  etc.;  blanchiment  des  toiles 
de  fil,  coton,  soie,  laine,  etc.;  apprêts;  teinture  des  housses,  de  la  pelleterie, 
des  plumes  pour  modes,  des  chapeaux  de  paille;  produits  chimiques  utilisés  à 
la  teinture  et  à l'impression,  par  Michel  de  Vinant.  2°  édition  complètement 
revue  et  considérablement  augmentée  de  procédés  nouveaux  spéciaux  et  pra- 
tiques. 1 volume  in-8°,  avec  planches 40  fr. 

Dégraissage.  — Blanchiment. 

Traité  pratique  du  dégraissage  et  du  blanchiment  des  tissus,  des  toiles,  des 
écheveaux,  de  la  flotte,  etc.,  ainsi  que  du  nettoyage  et  du  détachage  des  vête- 
ments et  des  tentures,  par  A.  Gillet.  1 volume  in-8°,  avec  gravures  dans  le 
^ex^e 5 fr. 


Epuration  des  eaux. 

Traité  de  l’épuration  des  eaux  naturelles  et  industrielles  ; analyse  et  essais 
des  eaux,  inconvénients  de  l’impureté  des  eaux,  examen  des  procédés  phy- 
siques employés  à l’épuration  des  eaux,  épuration  ou  correction  chimique, 
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S}  sternes  mixtes,  coircction  des  eaux  dans  les  chaudières,  description  et  examen 
critique  tes  appareils,  épuration  des  eaux  résiduelles,  par  Delhotel.  1 volume 
grand  m-8°,  avec  147  figures  dans  le  texte,  relié 15  fr. 

Epuration  des  eaux. 


Appareil  d’épuration  et  de  filtration  des  eaux,  système  Pullen.  Ce  mémoire  a 

paru  dans  la  livraison  de  décembre  1890  du  Portefeuille  des  machines.  Prix  de  la 
livraison 

2 fr. 

Note  sur  la  filtration  mécanique  par  tissus  : filtres  Loze  et  Helaers,  Breitfeld- 

Danek  Rohkowski,  Muller,  Bontemps,  Philippe,  avec  1 planche.  Ce  mémoire  a 

paru  dans  la  livraison  de  juin  1891  du  Portefeuille  des  machines.  Prix  de  la 
livraison 

2 fr. 

Fabrication  du  gaz. 


, raite  théorique  et  pratique  de  la  fabrication  du  gaz  et  de  ses  divers  emplois, 
a usage  des  ingénieurs,  directeurs  et  constructeurs  d’usines  à gaz,  par  Edmond 
orias,  ingénieur  des  arts  et  manufactures,  directeur  d’usines  à gaz.  1 volume 
in-8°,  avec  figures  dans  le  texte,  relié 25  fr 

Emplois  chimiques  du  bois. 


Des  emplois  chimiques  du  bois  dans  les  arts  et  l’industrie.  Du  bois  considéré 
comme  combustible,  carbonate  de  potasse,  charbon  de  bois  ordinaire,  charbon 
de  bois  pour  poudre,  bois  torréfié  ou  charbon  roux,  charbon  moulé,  dit  charbon 
de  Pans,  goudron  et  ses  dérivés,  essence  de  térébenthine  et  ses  dérivés  esprit- 
de-bois  et  ses  dérivés,  acide  pyroligneux  et  ses  dérivés,  gaz  d’éclairage  au  bois 
tanin  (extraits  tanniques  pour  tannerie  et  teinture),  cellulose  (pâte  chimique 
et  pâte  mécanique  de  bois  pour  papier),  glucose  (pour  alcool),  acide  oxalique 
par  O.  Petit,  ingénieur,  ancien  élève  de  l’École  nationale  forestière.  1 volume 
grand  in-8°  avec  de  nombreuses  figures  dans  le  texte 15  fr 

Conservation  «les  bois  et  «les  substances  alimentaires. 

Traité  de  la  conservation  des  bois,  des  substances  alimentaires  et  des  diverses 
matières  organiques,  par  Paulet.  1 volume  grand  in-8°. 9 fr 

Corps  gras. 


Corps  gras.  Huiles,  graisses,  beurres,  cires, 

/ 7 

Fabrication  «le  la  cellulose. 


par  A.  Renaud.  1 volume  in-8°, 

6 fr. 


Traité  pratique  de  la  fabrication  de  la  cellulose,  à l’usage  des  directeurs 
techniques  et  commerciaux  des  fabriques  de  papier  et  de  cellulose,  des  chefs 
d atelier  et  des  écoles  professionnelles,  par  Max.  Schubert,  directeur  d’usine 
traduit  de  l'allemand  avec  notes  et  additions  par  E.  Bibas,  ancien  élève  de 
l'Ecole  Polytechnique,  sous-directeur  de  la  Société  des  Papeteries  du  Marais 
et  de  Sainte-Marie.  1 volume  in-12,  avec  de  nombreuses  figures  dans  le  texte^ 
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AGRICULTURE 


Le  gros  et  le  petit  bétail.  - 

Histoire  naturelle  agricole  du  gros  et  petit  bétail;  zootechnie  générale,  pro- 
duits du  bétail,  zootechnie  descriptive,  parasites  et  maladies,  législation  et 
police  sanitaire,  par  le  Dr  Georges  Pennetier,  directeur  du  Muséum  d'histoire 
naturelle  de  Rouen,  t volume  grand  in-8°,  avec  108  figures  dans  le  texte,  des- 
sinées par  Jules  Adeline,  relié 20  fr. 

Phosphates  de  chaux. 

Les  phosphates  de  chaux  naturels,  recherche  des  gisements,  essais  chimiques, 
extraction,  emplois  dans  l'industrie,  phosphates  industriels  superphosphates, 
par  Paul  Hubert.  1 volume  grand  in-8°,  avec  figures  dans  le  texte.  3 fr.  50 

Les  Maladies  de  la  vigne. 

Les  maladies  de  la  vigne.  Résumé  analytique  des  conférences  agricoles,  par 
J.  Duplessis,  professeur  départemental  d’agriculture  du  Loiret.  1 brochure 
in-8° 2 fr. 

Fermentation  alcoolique  du  vin. 

Etude  sur  la  fermentation  alcoolique  du  vin,  par  V.  Martinand.  1 brochure 
grand  in-8° 2 fr. 


ÉVREUX,  IMPRIMERIE  DE  CHARLES  HÉRISSE  Y 


. 


